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Resumo
A natureza da ligação química do grupo Ru-NO+ foi
estudada teoricamente em uma série de nitrosilo complexos de
rutênio contendo carbenos (N,P)-heterocíclicos funcionalizados
com piridina como ligantes bidentados, adotando como estrutura
modelo o complexo de Cheng [(L)Ru(NO)Cl3], onde L=3-terc-
butil-1-(2-piridil)imidazol-2-ilideno. O efeito da estrutura eletrô-
nica do carbeno sobre a ligação Ru-NO+ foi verificada através da
substituição da natureza do carbeno empregado. Os resultados
de EDA-NOCV mostraram que o carbeno possui uma influência
direta na labilidade da ligação Ru-NO+, pois altera o ambiente
eletrônico do centro metálico. A estrutura eletrônica de uma série
de rutenofanos também foi estudada, adotando o complexo de
Baker como estrutura modelo, onde o átomo de rutênio possui
duas ligações ÷1-NHC e ÷6 com o anel arênico. A estabilidade
energética de seus respectivos isômeros e confôrmeros foi investi-
gada. Foi observado que o composto de Baker é o mais estável
energeticamente quando comparado com os demais complexos
estudados. Reações isodésmicas foram utilizadas para verificar a
tensão exercida sobre as pontes etilênicas dos ciclofanos adotando
a geometria do complexo, e observou-se que maiores distorções
geométricas condiziam em complexos contendo os ciclofanos mais
tensionados. Resultados de EDA-NOCV demonstraram que a
estabilização da interação entre o ciclofano e o centro {RuCl}+
ocorre devido ao termo de estabilização orbital, onde as maiores
contribuições são resultados de doações ‡ do carbeno para o
centro metálico.
Palavras-chaves: Nitrosilo complexos de rutênio. Carbenos. Ru-
tenofanos. DFT. NBO. EDA.

Abstract
The nature of the Ru-NO+ bond was theoretically stud-
ied in a series of nitrosyl ruthenium complexes, containing (N,P)-
heterocyclic carbenes functionalized with pyridine acting as a
bidentate ligand, adopting the Cheng’s complex [(L)Ru(NO)Cl3],
where L = 3-tert-butyl-1-(2-pyridyl)imidazol-2-ylidene as model
structure. The carbene electronic structure e ect in the Ru-NO+
bond was studied through the substituition of the carbene. The
EDA-NOCV results show that the carbene has a direct influence
in the lability of Ru-NO+ bond, due the change in the electronic
environment in the metallic centre. The electronic structure of a
series of ruthenophanes was also studied, adopting the Baker’s
complex as a model structure, where the ruthenium atom is
bonded through ÷1-NHC and ÷6 with the arene moiety. The
energetic stability of its isomers and conformers were also studied.
It was found that the Baker complex is the most energetically
stable among the studied complexes. Isodesmic reactions were
employed to verify the tension in the ethylene bridges of the
cyclophanes adopting the complex’s geometry, and it was noted
that the biggest geometric distortions were found in the com-
plexes with the highest tensioned cyclophanes. The EDA-NOCV
analysis shows that the total interaction stabilization between the
cyclophane and the {RuCl}+ fragments occurs due the orbital
stabilization term, where the biggest contributions is due the ‡
donation from the carbene atom to the metallic centre.
Key-words: ruthenium nitrosyl complexes. carbenes. rutheno-
phanes. DFT. NBO. EDA.
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Apresentação da Dissertação
Carbenos N-heterocíclicos (NHCs) têm recebido muita aten-
ção devido suas amplas aplicações em química de coordenação e em
catálise.1–7 Em particular, funcionalizar NHCs tem sido objetivo de
vários estudos.8,9 Há um grande interesse na incorporação de ligantes
com grupos doadores, visando a aplicação dos NHCs como ligantes
de metais de transição.8 Recentemente Cheng8 reportou uma série de
complexos de rutênio (II) contendo NHCs funcionalizados com piridina,
formalmente [(L)Ru(NO)Cl3], onde L=3-terc-butil-1-(2-piridil)imidazol-
2-ilideno, contendo óxido nítrico, NO, como ligante. A molécula de
NO é produzida em uma grande variedade de células e desempenha
importantes funções no corpo humano.10–13 Desta forma, é desejável
o estudo de sistemas capazes de liberar ou capturar NO in vivo. Ou-
tras possibilidades na funcionalização de NHCs é a inclusão de grupos
aromáticos que possuam geometria adequada para interagir simultanea-
mente aos átomos de carbeno com centro metálico, como é o caso dos
ciclofanos contendo pontes de NHCs.9 Este tipo de composto, como o
reportado pela primeira vez em 2010 por Baker,9 [(L)RuCl1]+, onde
L=ciclofanos contendo pontes de NHCs, apresenta um ambiente de
coordenação não usual, interagindo com o átomo de rutênio através de
uma coordenação com duas ligações ÷1≠NHC e uma coordenação ÷6
com a unidade aromática do ciclofano.9
Visando a elucidação da estrutura eletrônica dos compostos
sintetizados por Cheng,8 Baker9 e compostos análogos destes, esta
dissertação está dividida em 4 partes. Na Parte I são abordados todos
os conceitos teóricos que dão suporte aos estudos realizados. Esta parte
está sub-dividida em 3 capítulos. No Capítulo 1, são abordados de
maneira sucinta os fundamentos da mecânica quântica, equação de onda
de Schrödinger e métodos de aproximação.14–17 No Capítulo 2 são
30 Apresentação da Dissertação
descritos os métodos computacionais atualmente utilizados para solução
da estrutura eletrônica de sistemas químicos.17–27 No Capítulo 3 serão
descritas as técnicas computacionais utilizadas para a intepretação da
função de onda ou da densidade eletrônica. A Parte II descreve o
procedimento metodológico e as técnicas utilizadas neste estudo compu-
tacional. Na Parte III está apresentado o estudo da natureza da ligação
química entre rutênio e o grupo nitrosilo em complexos contendo car-
benos (N,P)-heterocíclicos como ligantes bidentados, calculados tendo
como referência o complexo reportado por Cheng.8 Os resultados desta
parte foram submetidos para publicação no J. Organomet. Chem. A
Parte IV consiste nos resultados obtidos através do estudo da estrutura
eletrônica de diferentes isômeros de complexos de rutênio contendo ciclo-
fanos com pontes de carbenos N-heterocíclicos como ligantes, baseados
no complexo de Baker.9 Os resultados desta parte foram submetidos
para publicação no Dalton Trans. Este trabalho foi escrito utilizando a
ferramenta textual LATEX.28
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Objetivos
Objetivo Principal
Este trabalho tem como objetivo principal investigar, através
de métodos mecânico-quânticos, a natureza física da ligação química em
(i) nitrosilo complexos de rutênio contendo ligantes (N,P)-heterocíclicos
funcionalizados com piridina e em (ii) rutenofanos contendo pontes cons-
tituídas por carbenos N-heterocíclicos. Para compreender o fenômeno
físico que rege as ligações Ru-NO+ e as interações {ciclofano}-{RuCl}+,
serão utilizadas as técnicas de análise da decomposição da energia,
EDA-NOCV, e os orbitais naturais de ligação, NBO.
Objetivos Específicos
i Obter estruturas calculadas para os complexos estudados condizen-
tes com os dados experimentais de difração de raios-x disponíveis,
e com a condição de mínimos locais na superfície de energia po-
tencial;
ii Compreender a natureza física da ligação química entre os frag-
mentos Ru-NO+ e a interação {ciclofano}-{RuCl}+, através da
grandeza dos termos eletrostático, orbital e de repulsão de Pauli;
iii Determinar quais os canais de deformação de densidade, regiões
do espaço que possuem uma redução da densidade eletrônica e
regiões que possuem um aumento da densidade eletrônica após a
interação entre os diferentes fragmentos, que contribuem para a
estabilização orbital da ligação química;
iv Investigar como os diferentes carbenos empregados, e as diferentes
posições do grupo NO+ nos compostos influenciam na magnitude
da interação Ru-NO+;
32 Objetivos
v Verificar a estabilidade relativa entre os diferentes isômeros e as di-
ferentes conformações dos rutenofanos utilizadas, e suas influências
na natureza da interação metal-ligante.
Parte I
Fundamentação Teórica
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1 Mecânica Quântica
A chave para se validar teorias científicas consiste em se compa-
rar os resultados de novos experimentos com a correta predição fazendo
uso das teorias atualmente aceitas.14 Caso o experimento e a teoria
coincidam, o modelo proposto ganha mais credibilidade, porém, caso
o modelo não explique corretamente o fenômeno observado, a teoria
precisa ser modificada. Próximo do final do século XIX, muitos cientistas
acreditavam que todas as descobertas fundamentais da ciência já haviam
sido feitas, e que restava explicar apenas alguns poucos problemas, além
de melhorar os métodos experimentais da época.14
Quando um objeto é aquecido, ele emite radiação eletromagné-
tica. Em elevadas temperaturas, uma porção significativa desta radiação
encontra-se na região visível do espectro eletromagnético, a qual desloca-
se para regiões de menor comprimento de onda com o aumento da
temperatura. Para o caso hipotético de um corpo emissor ideal, capaz
de emitir e absorver em todas as frequências de radiação uniformemente,
denomina-se este de corpo negro. A explicação da radiação de corpo
negro foi um enorme desafio para os cientistas da época. Os resultados
obtidos pelos físicos L. Rayleigh e J. Jeans utilizando a mecânica clássica
falhavam gravemente para baixos comprimentos de onda,29–31 predi-
zendo que corpos deveriam emitir radiação eletromagnética na região do
ultravioleta, raios-x e raios-“ até mesmo a temperatura ambiente. Este
resultado absurdo foi então chamado de catástrofe do ultravioleta.32
Porém, em 1900, através de observações experimentais e uti-
lizando o ponto de vista da termodinâmica estatística, M. Planck33
propôs que a energia do oscilador eletromagnético é limitada a valores
discretos de energias e não pode variar arbitrariamente, ao contrário
do ponto de vista clássico, no qual todos os valores de energias são
permitidos. Esta limitação a valores discretos de energia foi denominada
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de quantização da energia, e é definida pela Eq. 1.1, em que E é a
energia do oscilador, h é uma constante de proporcionalidade, chamada
de constante de Plank, e ‹ é a frequência da oscilação. Utilizando esta
nova definição, Planck derivou uma equação que reproduz bem as curvas
obtidas experimentalmente para o espectro de emissão de um corpo
negro, demonstrando o sucesso de sua hipótese.33
E = h‹ (1.1)
Apesar de dispersão da luz por um prisma em seu espectro ter
confirmado o caráter ondulatório da luz, o efeito fotoelétrico sugeriu que
a luz também possuia um caráter corpuscular, o qual foi referido como
a dualidade onda-partícula da luz.34–36 No experimento fotoelétrico,
aplica-se uma radiação de certa frequência em uma placa metálica, e a
energia cinética dos elétrons ejetados é mensurada.15 Observou-se, po-
rém, que os elétrons não eram ejetados do material, independentemente
da intensidade da radiação aplicada, a menos que uma frequência de
corte com um valor característico de cada metal fosse aplicada. Também
foi observado que a energia cinética dos elétrons aumentava linearmente
com a frequência da radiação incidente. Esse comportamento foi expli-
cado através da associação da natureza da luz com pacotes discretos
de energia, chamados de fótons. Com isso, Einstein propôs, com base
na teoria da relatividade, que o comprimento de onda ⁄ e o momento p
de um fóton também eram quantizados e estavam relacionados pela Eq.
1.2.34
⁄ = h
p
(1.2)
Os físicos C. Davisson e L. Germer37 observaram padrões de
difração construtivos e destrutivos ao passarem um feixe de elétrons
por uma dupla fenda, caracterizando um comportamento similar ao
obtido pela radiação eletromagnética. Porém esse fenômeno foi somente
explicado por de Broglie,38 que argumentou que tanto ondas quanto
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partículas podem ser descritos pela Eq. 1.2. Como o momento p de uma
partícula de massa m e velocidade v é dado por mv, o comprimento de
onda de de Broglie pode ser calculado através da Eq. 1.3
⁄ = h
mv
(1.3)
Através dos experimentos de E. Rutherford, em 1910,39 foi
observado que a carga positiva do átomo estava no núcleo, e que a carga
negativa dos elétrons, que ocupava um volume muito maior, era dispersa
ao redor do núcleo, e que, em analogia ao sistema solar, atribuiu-se
aos elétrons orbitando os núcleos que continham os prótons. Porém
essa analogia era inconsistente com a teoria eletrodinâmica, na qual o
elétron eventualmente liberaria sua energia cinética, desenvolvendo uma
trajetória espiral, e que consequentemente colapsaria com o núcleo.14
Devido a estas inconsistências relacionadas com a teoria clássica,
houve a necessidade do desenvolvimento de um novo modelo físico para
descrição da matéria na escala microscópica de átomos e moléculas,
e com isso inicia-se a mecânica quântica.14 Neste sentido, a essência
da mecânica quântica é que partículas e ondas não sejam entidades
realmente separáveis e distintas, e portanto, uma equação de onda deve
ser utilizada para a descrição das partículas. Esta equação é chamada de
Equação de Schrödinger, que é fundamental para descrever a estrutura
eletrônica de átomos e moléculas.14
1 Equação de Schrödinger
As soluções da equação de Schrödinger são chamadas de fun-
ções de onda.16 Esta função de onda fornece uma completa descrição
mecânico-quântica de qualquer sistema. Duas versões da equação de
Schrödinger podem ser utilizadas, que se diferem na presença ou não
da variável tempo. As soluções para a equação que não depende do
tempo são chamadas de funções de onda estacionárias.16 Esta equação
é muito relevante pois vários problemas de interesse químico podem ser
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tratados com ela. Esta equação diferencial, expressa pela Eq. 1.4 em
sua forma unidimensional, descreve a partícula de massa m movendo
em um campo de energia potencial descrito por V (x).16 Max Born,
um físico alemão, propôs que Âú(x)Â(x)dx pode ser associado com a
probabilidade que a partícula descrita por Â seja localizada entre x e
x+ dx, que é a interpretação atualmente aceita.40
d2Â
dx2
+ 2m~2 [E ≠ V (x)]Â(x) = 0 (1.4)
A Eq. 1.4 pode ser reescrita de forma mais conveniente como a
Eq. 1.5, onde Hˆ, o operador Hamiltoniano, é definido como a soma dos
operadores de energia cinética, Kˆ, e de energia potencial, Vˆ , Eq. 1.6.
Com os operadores Kˆ e Vˆ , é possível construir outros operadores atra-
vés do princípio da correspondência,41 que afirma que há um operador
mecânico-quântico correspondente a todas as variáveis mecânico clássi-
cas, apesar de que o inverso não é verdadeiro: nem todos os operadores
mecânico-quântico possuem correspondentes mecânico-clássicos.
HˆÂ = EÂ (1.5)
Hˆ = Kˆ + Vˆ (1.6)
Para sistemas de até duas partículas interagentes, como é o caso
do átomo de hidrogênio e de He+, por exemplo, é possível a obtenção de
soluções analíticas para a equação de Schrödinger correspondente. Para
o átomo de He, por outro lado, a equação de Schrödinger é dada pela
Eq. 1.7. Nesta equação, R é a posição do núcleo, r1 e r2 são as posições
dos dois elétrons, M é a massa do núcleo, me é a massa do elétron, Ò2
é o operador laplaciano com respeito a posição do núcleo e Ò21 e Ò22 é o
operador laplaciano com respeito às coordenadas dos elétrons.
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3
≠ ~
2
2MÒ
2 ≠ ~
2
2me
Ò21 ≠
~2
2me
Ò22
4
Â(R, r1, r2)
+
3
≠ 2e
2
4ﬁ‘0|R ≠ r1| ≠
2e2
4ﬁ‘0|R ≠ r2| +
e2
4ﬁ‘0|r1 ≠ r2|
4
Â(R, r1, r2)
= EÂ(R, r1, r2) (1.7)
Não é possível obter soluções analíticas para sistemas intera-
gentes contendo três corpos ou mais, como é o caso para o átomo de
He na Eq. 1.7, devido a impossibilidade da separação das variáveis e
especialmente devido ao termo de repulsão elétron-elétron. Com isso é
necessário a utilização de certas aproximações.
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Considerando a magnitude das massas dos núcleos e dos elé-
trons, é possível assumir que a mobilidade dos elétrons é muito maior
que a dos núcleos e, portanto, para qualquer deslocamento da posição
nuclear os elétrons se ajustam instantaneamente. Com isso é possível
separar o movimento nuclear dos movimentos dos elétrons como o pro-
duto de ambas funções de onda, conforme apresentado pela Eq. 1.8.
Esta separação, chamada de aproximação adiabática, é mais conhecida
como aproximação de Born-Oppenheimer.41
Âmol(r1, r2, . . . , rn,RA,RB, . . . ,RN)
¥ Âele(r1, r2, . . . , rn, R)Ânucl(RA,RB, . . . ,RN) (1.8)
Aplicando a definição apresentada pela Eq. 1.8 na Eq. 1.7, a
equação de Schrödinger eletrônica para o átomo de hélio é dada pela
Eq. 1.9.
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≠ ~
2
2me
(Ò21 +Ò22)Â(r1, r2)≠
2e2
4ﬁ‘0
3 1
r1
+ 1
r2
4
Â(r1, r2)
+ e
2
4ﬁ‘0|(r1 ≠ r2)|Â(r1, r2) = EÂ(r1, r2) (1.9)
A separação das funções de onda eletrônica e molecular permite
a solução da equação de Schrödinger eletrônica para cada configuração
nuclear correspondente, levando à definição de superfície de energia
potencial. Isso resulta na definição de vibrações moleculares, caminhos
de reação e otimização de geometrias moleculares.41 A contribuição
nuclear de cada configuração para a energia total é adicionada à energia
eletrônica através de um termo de soma eletrostática sobre todos os
núcleos NI com cargas ZI da molécula (Eq. 1.10).
Enuclear =
ÿ
I
ÿ
<J
ZIZJ
RIJ
(1.10)
Mesmo com as aproximações incluídas até agora, a solução da
equação eletrônica para um sistema com n elétrons é muito complexa.
No entanto, é possível aproximar a função de onda considerando que
os elétrons se movem independentemente uns dos outros, e a função de
onda total, ou molecular,  , como sendo o produto das funções de onda
individuais de cada n elétron, e≠,41 Eq. 1.11.
 (1, 2, ..., n) = 1Ô
n!
[Â1(1)Â2(2)...Ân(n)] (1.11)
A Eq. 1.11 é chamada de produto de Hartree, e é a base da
aproximação das partículas independentes. Essa aproximação, por outro
lado, possui sérias implicações físicas, pois, apesar de que o espaço
disponível na molécula para os elétrons ser grande em comparação com
seu tamanho, muitas vezes a densidade eletrônica é elevada em pequenas
regiões da molécula. A proximidade de vários elétrons faz com que seus
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movimentos sejam correlacionados, e portanto, os erros relacionados
com a aproximação das partículas independentes são grandes.41
Dentro do formalismo das partículas independentes, não é
considerado o princípio da antissimetria de Pauli, que afirma que somente
uma função antissimétrica em relação aos elétrons é adequada para
descrever um sistema n eletrônico. A maneira mais simples de garantir o
princípio da antissimetria de Pauli, é utilizando funções determinantais
para a função de onda molecular, chamadas de determinantes de Slater,
Eq. 1.12.41
 (1, 2...n) = 1Ô
n!
----------
Â1(1) Â1(2) . . . Â1(n)
Â2(1) Â2(2) . . . Â2(n)
...
... . . .
...
Ân(1) Ân(2) . . . Ân(n)
----------
(1.12)
Utilizando a definição de determinantes de Slater, o próximo
passo para a resolução da equação de onda de Schrödinger para um
sistema de n elétrons consiste em encontrar expressões para os spin
orbitais que possuam o conveniente de serem simples de se resolver.
No entanto, os spin-orbitais para uma molécula são altamente com-
plexos e devem ser otimizados a partir de um conjunto de funções de
base.41 O conjunto de funções de base mais indicado é simplesmente
designar orbitais atômicos (AOs) para cada elétron presente em todos
os átomos da molécula, de acordo com os AOs de cada átomo livre, e
realizar uma combinação linear entre eles. Esse procedimento é chamado
de combinação linear dos orbitais atômicos para orbitais moleculares,
LCAO-MO.41 Os melhores coeficientes para os orbitais formados são
calculados através do princípio variacional.
3 Métodos de Aproximação
A denominação aproximação a priori aparenta privar a utiliza-
ção da mecânica quântica para o interesse químico, porém, felizmente,
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os métodos de aproximação podem ser utilizados para resolver a equação
de Schrödinger com quase qualquer grau de exatidão desejado, através
da utilização do princípio variacional e da teoria da perturbação.16
3.1 Princípio Variacional
Considerando-se que a função de onda do estado fundamental
de determinado sistema seja Â0, resolvendo a Eq. 1.5 para a energia,
obtem-se a Eq. 1.13. Caso a função Â0 esteja normalizada, o denominador
da Eq. 1.13 é igual a um.
E0 =
s
ÂúoHˆÂ0d·s
Âú0Â0d·
(1.13)
O princípio variacional afirma que é possível calcular a energia,
E„ deste sistema utilizando qualquer função de onda desejada „, Eq.
1.14. Essa energia E„ será maior do que a energia exata do estado
fundamental do sistema, E0, obtida resolvendo a Eq. 1.13, de acordo
com a Eq. 1.15.
E„ =
s
„úHˆ„d·s
„ú„d·
(1.14)
E„ Ø E0 (1.15)
Na Eq. 1.15 a igualdade é verdadeira se e somente se „ = Â0.
Esta equação possui enormes implicações, quanto mais próxima „ for
de Â0, mais próxima E„ será de E0. Neste sentido, é possível julgar
a qualidade de funções de onda arbitrariamente escolhidas através de
suas energias associadas, em que quanto menor a energia obtida, melhor
descrito está o sistema. Através desta definição, é possível minimizar
E„ variacionalmente e, desta forma, obter uma energia tão próxima do
estado fundamental E0 quanto desejada.16
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Este princípio é bastante relevante, pois vários métodos de cál-
culos atuais, como Hartree-Fock, pós-Hartree-Fock e KS-DFT utilizam
o princípio variacional para encontrar os coeficientes ótimos das funções
de base que minimizam a energia total do sistema.16
3.2 Teoria da Perturbação
A teoria da perturbação consiste em considerar efeitos adicio-
nais ou termos negligenciados como uma perturbação do sistema não
perturbado, o qual já foi calculado, e então determinar a inflência da
perturbação nos auto-valores e nas auto-funções do operador utilizado
no cálculo original.41 Nesta teoria, o operador Hamiltoniano para o sis-
tema de interesse, Hˆ, pode ser escrito como a soma de um Hamiltoniano
simples não perturbado, Hˆ(0), o qual possui auto-valores e auto-funções
conhecidos, e uma contribuição Hˆ(1), que representa a quantidade na
qual o Hamiltoniano verdadeiro Hˆ difere do Hamiltoniano modelado,
Hˆ(0), de acordo com a Eq. 1.16.
Hˆ = Hˆ(0) + Hˆ(1) (1.16)
Na Eq. 1.16, Hˆ(1) representa a correção de primeira ordem para
a energia. Futuras correções de ordens mais elevadas (Hˆ(2), Hˆ(3) ...)
também são passíveis de serem empregadas neste método para obtenção
de valores de energias mais exatos.
A teoria da perturbação é utilizada para calcular termos anarmô-
nicos do oscilador harmônico, efeitos de forças centrífugas na ligação
de moléculas diatômicas no espectro rotacional e a energia de um sis-
tema em um campo elétrico ou magnético externo.16,41 Porém, a maior
utilização da teoria da perturbação visa a correção dos efeitos de corre-
lação eletrônica, como é utilizado no método de Møller-Plesset,16 MPn,
onde n representa a ordem da perturbação aplicada no sistema. Méto-
dos perturbativos também são utilizados no tratamento de correções
relativísticas da aproximação ZORA.42
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2 Métodos Computacionais
1 Métodos ab initio
Existem duas principais aproximações para a resolução da
equação Schrödinger, os métodos de cálculo ab initio e semi-empíricos.
Um terceiro método, a Teoria do Funcional da Densidade, DFT, também
é utilizado para resolução do problema eletrônico, porém baseia-se na
densidade eletrônica do sistema de interesse. Nos métodos ab initio, do
Latim "primeiros princípios", resolve-se a Eq. 1.13 para função de onda
eletrônica utilizando apenas os valores de constantes fundamentais e
números atômicos dos núcleos,18 como é o caso do método de Hartree-
Fock e dos métodos pós-Hartree-Fock.
1.1 Método de Hartree-Fock, HF
No método de Hartree-Fock, é assumido que o i-ésimo elétron
se move em um potencial médio arbitrário, o qual é a média do potencial
devido a todos os demais i≠ 1 elétrons e núcleos, expresso como uma
simples carga fixa no núcleo.18 Com isso é possível integrar a equação
de Schrödinger numericamente para cada elétron interagindo com o po-
tencial médio. Como a função de onda dos outros elétrons que contribui
para este potencial ainda não é conhecida, utiliza-se funções de onda
arbitrárias (STOs, funções do tipo Slater ou GTOs, funções Gaussianas)
para resolver a equação de Schrödinger para este elétron e se repete
este procedimento para os demais elétrons. Através deste procedimento,
obtêm-se um conjunto de funções de onda para todos os elétrons da
molécula, que são utilizadas para obter o potencial médio. Com este
potencial, todo ciclo de cálculos é repetido até o momento em que as
funções de ondas obtidas não se diferenciarem significativamente das
funções utilizadas no início do ciclo anterior. Este procedimento adotado
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é chamado de Método do Campo Auto-Consistente, SCF.18
O operador Hamiltoniano utilizado para a resolução das equa-
ções de Hartree-Fock, chamado de Hamiltoniano de caroço, é escrito
da forma da Eq. 2.1, em que hi é o Hamiltoniano hidrogeniônico para
o i-ésimo elétron no campo de um núcleo de carga Ze. O fator 12 pre-
sente no segundo termo da Eq. 2.1 assegura que os elétrons não sejam
considerados duas vezes. A equação de Hartree-Fock para descrição do
orbital espacial é então dada pela Eq. 2.2.
Hˆ =
ÿ
i
hi +
1
2
ÿ
i,j
e2
4ﬁ‘0rij
(2.1)
I
h1 +
ÿ
r
(2Jr ≠Kr)
J
Âs(1) = ‘sÂs(1) (2.2)
Os termos Jr e Kr presentes na Eq. 2.2 são os operadores de
Coulomb e de troca, respectivamente, e são definidos como sendo a
interação Coulombica do elétron 1 com o elétron 2 no orbital Âr e
a consideração de efeitos quânticos de troca, Eq. 2.3 e Eq. 2.4, res-
pectivamente. Nesta equação, a quantidade ‘s é a energia orbital do
elétron.
JrÂs =
;⁄
Âúr (2)
3
e2
4ﬁ‘0r12
4
Âr(2)d·2
<
Âs(1) (2.3)
KrÂs =
;⁄
Âúr (2)
3
e2
4ﬁ‘0r12
4
Âs(2)d·2
<
Âr(1) (2.4)
Após a solução auto-consistente dos orbitais e suas formas
estiverem estabelecidas, é possível obter suas respectivas energias através
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da Eq. 2.5, em que os termos Jsr e Ksr são definidos pelas Eq. 2.6 e
Eq. 2.7.
‘s =
⁄
Âús (1)h1Âs(1)d·1 +
ÿ
r
(2Jsr ≠Ksr) (2.5)
Jsr =
⁄
Âús (1)JrÂs(1)d·1
= e
2
4ﬁ‘0
⁄
Âús (1)Âúr (2)
3 1
r12
4
Âús (1)Âr(2)d·1d·2 (2.6)
Ksr =
⁄
Âús (1)KrÂs(1)d·1
= e
2
4ﬁ‘0
⁄
Âús (1)Âúr (2)
3 1
r12
4
Âs(2)Âr(1)d·1d·2 (2.7)
A soma das energias dos orbitais não é igual a energia total do
sistema, pois tal soma contaria todas as interações elétron-elétron duas
vezes. Portanto, para que a energia não seja duplicada, utiliza-se a Eq.
2.8, em que a soma é sobre todos os orbitais ocupados, que, para o caso
de moléculas de camada fechada, são orbitais duplamente ocupados.
E = 2
ÿ
s
‘s ≠
ÿ
r,s
(2Jrs ≠Krs) (2.8)
O método auto-consistente de Hartree-Fock é relativamente
simples para ser implementado para átomos, que, devido suas simetrias
favoráveis, possibilita que a equação de HF seja resolvida numerica-
mente. Por outro lado, a solução da equação de HF para spin-orbitais
moleculares é computacionalmente complexa e necessita de modificações
para ser utilizada. Neste sentido, no ano de 1951, C. Roothaan e G.
Hall,43–45 independentemente sugeriram a utilização de um conjunto de
funções de base conhecidas para expansão dos spin-orbitais, Eq. 2.9, em
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que M funções de base ◊j são utilizadas para expressar cada função de
onda espacial Âi como uma combinação linear destas funções de base.
Âi =
Mÿ
j≠1
cij◊j (2.9)
Através deste conjunto de M funções de base, é possível obter
M funções de onda espaciais linearmente independentes. Com isso, o
problema da obtenção das funções de onda é transferido para a obtenção
dos coeficientes cji da Eq. 2.9.
Desta forma, um conjunto completo de funções de base deve
ser utilizado para representar os spin-orbitais de maneira exata. Esta
energia obtida utilizando um conjunto de funções completas é chamada
de Limite Hartree-Fock. Por outro lado, o limite HF não é a energia
exata do estado fundamental de uma molécula, E0 (Eq. 1.13), pois
efeitos de correlação eletrônica são ignorados. Além disso, a utilização
de um conjunto de base infinito não é computacionalmente factível, e
portanto sempre um conjunto finito é utilizado.
1.2 Métodos Pós-Hartree-Fock, PHF
Uma das limitações dos método de HF é devido ao tratamento
inadequado da correlação eletrônica em seu formalismo, pois se con-
sidera apenas o efeito médio da repulsão inter-eletrônica. Como os
métodos ab initio utilizam funções de onda mono-determinantais, é pos-
sível correlacionar os elétrons através da utilização de funções de onda
multi-determinantais.41 Essas determinantes adicionais são chamados
de estados excitados, porém não significa que cálculos independentes
são realizados em estados excitados reais, apenas é conferido ao sistema
uma flexibilidade matemática maior para a descrição da distribuição
eletrônica.41
Existem várias maneiras de se resolver o problema eletrônico
através de métodos muti-determinantais, porém sempre se parte da
1. Métodos ab initio 49
construção de determinantes de spin através da utilização de orbitais
virtuais. Os grupos mais importantes podem ser classificados em:41
• Interação de configuração (CI)46–49
• SCF multi-configuracional (MCSCF)50–52
• Coupled Cluster (CC)53–57
• Métodos perturbacionais58,59
Métodos CI utilizam uma série de estados excitados, onde
vários elétrons são removidos de orbitais ocupados e relacionados com
orbitais virtuais do cálculo de HF.41 As excitações são chamadas de
determinantes de spin excitados simples (S), duplas (D), triplas (T) e
quádruplas (Q) (para um, dois, três e quatro elétrons excitados), que
são um conjunto de determinantes (|„IÍ) da função de onda CI (ÂCI),
construidas através de combinações lineares dos coeficientes CI visando
minimizar a energia total, de acordo com a Eq. 2.10.41
--ÂCI, = --ÂHF ,+ÿ
I
CI |„IÍ (2.10)
O coeficiente CI pode ser escrito em termos de um operador
de excitação linear Tˆ , onde CI = Tˆ = TˆS + TˆD + TˆT ..., referindo-se a
soma das excitações simples, duplas, triplas, etc. Como esses cálculos
não dependem somente do número de funções de base utilizadas, mas
também da quantidades de estados excitados utilizados, um cálculo
incluindo todas as possíveis determinantes excitadas (full-CI ) é viável
somente para moléculas pequenas e com um número pequeno de elé-
trons.41 Assim como os cálculos CI, o método MCSCF também utilizam
a inclusão de múltiplos determinantes ao sistema, porém os coeficientes
das funções de base utilizadas (cij) e os coeficientes das determinantes
(CI) são otimizados simultaneamente.41
O método CC é essencialmente muito parecido com o método
CI, porém utiliza o operador de excitação exponencial, eTˆ (Eq. 2.12),
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onde os coeficientes, neste caso também chamados de amplitudes, são
simbolizados por t ao invés de C, conforme apresentado na Eq. 2.11.41
|ÂCCÍ = eTˆ |ÂHF Í = ÂHF +
ÿ
i
tiÂS +
ÿ
i
ÿ
j
tijÂD + ... (2.11)
eTˆ =
ÿ
k
1
k! TˆK = 1 + Tˆ +
1
2 Tˆ
2 + 16 Tˆ
3 + ... (2.12)
Utilizar a forma exponencial do operador de excitação possui
as vantagens de poder ser tratado através de series de Taylor e também
porque uma maior quantidade de correlação eletrônica é incluída quando
comparado com CI utilizando o mesmo nível de excitação. Embora o
método CC é mais custoso devido às exponenciais que utiliza, é o método
mais acurado para cálculos ab initio até o momento.41
Por outro lado, na teoria da perturbação Møller-Plesset,58,59 a
correlação é adicionada como uma perturbação da função de onda obtida
pelo método de Hartree Fock. No método MPn, a função obtida por
HF se torna a perturbação de primeira ordem, e portanto a quantidade
mínima de correlação é adicionada ao sistema através do método de
segunda ordem, MP2. A utilização dos métodos com correções de terceira
e quarta ordem, MP3 e MP4, também são comumente utilizados,60
enquanto que cálculos com MP5 não são muito reportados,61 devido
ao elevado custo computacional envolvido. Quando comparado com
os demais métodos pós-HF, os métodos perturbacionais possuem a
desvantagem de superestimar o efeito da correlação eletrônica, como é
o caso de cálculos com MP2.41,62
2 Teoria do Funcional da Densidade
Um método alternativo aos métodos ab initio muito popular
entre os métodos de cálculos é a Teoria do Funcional da Densidade,
DFT.63,64 Este método utiliza o conceito de densidade eletrônica e
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leva em consideração a correlação eletrônica. Mesmo assim, a demanda
computacional é significativamente menor que em métodos pós-Hartree-
Fock, como CI e MP2.
O operador Hamiltoniano, Hˆ, conforme visto na seção 1, de-
pende, entre outros fatores, do número de elétrons e do número atômico
dos núcleos. Essa dependência imediatamente faz a sugestão de que
uma observável física relacionada com o operador Hamiltoniano, e que
eventualmente poderia ser utilizada para sua construção é a densidade
eletrônica, ﬂ. A densidade eletrônica, quando integrada por todo espaço,
fornece o número total de elétrons, N , conforme a Eq. 2.13.
N =
⁄
ﬂ(r)dr (2.13)
Devido aos núcleos serem considerados cargas pontuais, suas
posições correspondem ao máximo local da densidade eletrônica, e
portanto, para a especificação do Hˆ, resta apenas a definição dos números
atômicos. Porém, como para cada núcleo A localizado em um ponto
do espaço há uma densidade eletrônica máxima rA, é possível obter o
número atômico Z de cada núcleo através da Eq. 2.14, em que rA é a
distância radial até o átomo A, e ﬂ¯ é a densidade esférica média.
ˆﬂ¯(rA)
ˆrA
----
rA=0
= ≠2ZAﬂ(rA) (2.14)
As Eq. 2.14 e Eq. 2.13 indicam que para uma densidade conhe-
cida, é possível se determinar o Hˆ, resolver a equação de Schrödinger e
determinar as funções de onda e suas respectivas energias.
Por outro lado, as equações Eq. 2.14 e Eq. 2.13 também sugerem
que a energia de um sistema eletrônico pode ser descrito como um
funcional da densidade eletrônica. Essa energia será o mínimo energético
se a densidade corresponder à densidade exata do estado fundamental.
A prova deste funcional é descrita pelo teorema de Hohenberg e Kohn,
HK,63,65 e propõe que:
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1. Toda observável de um sistema mecânico-quântico (incluindo a
energia) pode ser calculada de forma exata exclusivamente da den-
sidade eletrônica do estado fundamental, ou seja, toda observável
pode ser escrita como um funcional da densidade eletrônica do
estado fundamental.
2. A densidade eletrônica que minimiza a energia total corresponde
a densidade eletrônica exata do sistema, ou seja, se a forma exata
do funcional fosse conhecida, seria possível variar a densidade
até encontrar a energia mínima do sistema, que corresponderia a
densidade eletrônica real do sistema.
Infelizmente, o teorema de HK não fornece a forma da depen-
dência do funcional da densidade com a energia, apenas prova que tal
funcional existe. Na prática, o princípio variacional é aplicado mesmo
com formas aproximadas do funcional da densidade.
A próxima etapa para o desenvolvimento do DFT foi realizada
por W. Kohn e L. Sham,65 em que foi demonstrado que a energia
eletrônica exata do estado fundamental, E, de um sistema de n-elétrons
pode ser escrita da forma da Eq. 2.15.
E[ﬂ] = ≠ ~
2
2me
nÿ
i=1
⁄
Âúi (r1)Ò21Âi(r1)dr1 ≠
e2
4ﬁ‘0
Nÿ
I=1
ZI
rI1
ﬂ(r1)dr1
+ 12
e2
4ﬁ‘0
⁄
ﬂ(r1)ﬂ(r2)
r12
dr1dr2 + EXC [ﬂ] (2.15)
O primeiro termo da Eq. 2.15 representa a energia cinética dos
elétrons; o segundo termo representa a atração núcleo-elétron, em que
a soma é realizada sobre todos os N núcleos com índice I e número
atômico ZI ; o terceiro termo representa a interação Coulombica entre a
distribuição total de carga em r1 e r2; enquanto que o último termo é
a energia de troca e correlação do sistema, a qual também é funcional
da densidade e leva em consideração todas as interações não-clássicas
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elétron-elétron. A densidade eletrônica do estado fundamental é dada
pela Eq. 2.16, em que a soma é sobre todos os orbitais Kohn-Sham, KS,
ocupados. Desde que estes orbitais sejam conhecidos, é possível se obter
a densidade eletrônica ﬂ.
ﬂ(r) =
nÿ
i=1
|Âi(r)|2 (2.16)
Da Eq. 2.15, EXC é o único termo que não é possível se obter
exatamente, devido sua forma analítica não ser conhecida.
Os orbitais KS são obtidos resolvendo-se variacionalmente a
Eq. 2.15 para a E[ﬂ] com a densidade eletrônica fornecida pela Eq. 2.16.
Desta forma, a equação de KS para orbitais monoeletrônicos Âi(r) pode
ser escrita pela Eq. 2.17 em que ‘i são as energias dos orbitais KS,
e VXC é o funcional derivado da energia de troca e correlação, assim
como apresentado pela Eq. 2.18. Caso EXC for conhecido, VXC pode
ser obtido.
I
≠ ~
2
2me
Ò21 ≠
e2
4ﬁ‘0
Nÿ
I=1
ZI
r1I
+ e
2
4ﬁ‘0
⁄
ﬂ(r2)
r12
dr2 + VXC(r1)
J
Âi(r1) = ‘iÂi(r1) (2.17)
VXC [ﬂ] =
”EXC [ﬂ]
”ﬂ
(2.18)
As equações de KS são resolvidas com uma densidade eletrônica
inicial ﬂ que é calculada através da superposição das densidades atômi-
cas. Na sequência, o funcional VXC é calculado utilizando uma forma
aproximada de EXC . Possuindo a forma de VXC é possível resolver a
Eq. 2.17 para obtenção dos orbitais de KS. Utilizando esses orbitais
calculados, é calculada uma nova densidade eletrônica ﬂ através da
Eq. 2.16, e todo ciclo de cálculos é repetido até que ﬂ e EXC tenham
convergido a uma certa tolerância.
54 Capítulo 2. Métodos Computacionais
2.1 Funcionais de Troca e Correlação
Os funcionais de troca-correlação possuem uma forma matemá-
tica contendo vários parâmetros.17 Existem duas filosofias principais
para definir os valores associados a estes parâmetros, utilizando uma
série de critérios teóricos, ou relacionando alguns parâmetros a dados
experimentais, embora seja comum a prática da combinação destes
fatores.17,66–68 Para se aferir a qualidade de um determinado funcional,
geralmente compara-se os resultados obtidos com resultados ab initio
de elevado nível, como por exemplo CCSD(T).17,69,70
Dependendo da natureza de como o funcional trata a EXC , é
possível classificá-lo como funcional LDA, GGA, meta-GGA e H-GGA.
Nos funcionais classificados em LDA, assume-se que a densidade possa
ser tratada localmente como um "Jellium", gás uniforme de elétrons, o
equivalente a afirmar que a função da densidade varia pouco localmente.
A forma analítica para a energia de correlação do Jellium, a qual é uma
correlação puramente dinâmica, são explícitas para elevados e baixos
limites de densidade. Dentre os funcionais LDA, vários métodos foram
desenvolvidos para descrição analítica do sistema, como os funcionais
de Vosko-Wilk-Nusair, VWN,71 e Perdew-Wang, PW.72
Um aprimoramento dos métodos LDA consiste na consideração
de um gás não uniforme de elétrons. Desta maneira, nos métodos GGA,
a primeira derivada da densidade é incluída como uma variável na forma
analítica da energia de correlação. Um dos primeiros e mais populares
métodos GGA foi o método proposto por Becke (B88),73 o qual realiza
uma correção da energia de troca do método LDA, conforme as Eq.
2.19, Eq. 2.20 e Eq. 2.21, em que o parâmetro — é determinado através
de dados experimentais. O funcional de troca B88 possui o correto
comportamento assintótico da densidade de energia, o que reduz o erro
dos cálculos LDA em quase duas ordens de magnitude, apesar de possuir
2. Teoria do Funcional da Densidade 55
apenas um parâmetro ajustável.
‘B88X = ‘LDAX + ‘B88X (2.19)
 ‘B88X = ≠—ﬂ
1
3
x2
1 + 6—x sinh≠1 x
(2.20)
x = |Òﬂ|
ﬂ
4
3
(2.21)
Funcionais para correção da energia de troca contendo mais
variáveis ajustáveis também são conhecidos, como o é o caso OPTX,74
com a inclusão de dois parâmetros. Por outro lado, vários funcionais
GGA também foram propostos para correção da energia de correlação. O
caso mais popular é o do funcional de Lee-Yang-Parr, LYP,75 que contêm
quatro parâmetros determinados através de dados experimentais, e é
geralmente utilizado em combinação com os funcionais B88 ou OPTX,
produzindo os acrônimos dos funcionais BLYP76 e OLYP.77 Outro
funcional de correlação muito utilizado na atualidade foi proposto por
J. Perdew e colaboradores, em 1986, o funcional P86,78 que também é
utilizado em conjunto com funcionais de troca, gerando os funcionais
PW86, PW91, BP86 e PBE.
Uma extensão lógica para o aprimoramento dos métodos GGA
pode ser feita utilizando a inclusão de derivadas de maiores ordens da
densidade eletrônica, como a inclusão do Laplaciano, Ò2ﬂ, ou, adicional-
mente dependendo da densidade de energia cinética orbital, · , levando
aos funcionais chamados de meta-GGA. São incluídos nesta classe os
funcionais TPSS79 VSXC80 e M06L.81 A inclusão do termo de troca
calculado através do método de Hartree-Fock também é comumente
utilizada para melhorar os resultados dos cálculos, embora a fração a
incluir depende da propriedade de interesse a ser obtida. Os métodos
que fazem a inclusão de uma porção HF para corrigir a energia de
troca e correlação são chamados de funcionais híbridos H-GGA. Al-
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guns dos funcionais híbridos mais populares são os métodos B3LYP,82
PBE1PBE83 e O3LYP.84
3 Funções de Base
A descrição matemática das funções de onda e consequente-
mente dos orbitais de um sistema pode ser realizada através de um
conjunto de funções de base.19 Expandir uma função de onda desco-
nhecida em um conjunto de funções conhecidas não é considerado uma
aproximação caso o conjunto seja completo.22 No entanto, para que um
conjunto seja completo, há a necessidade de se utilizar um numero infi-
nito de funções de base, o que torna os cálculos impossíveis.22 Quando
um conjunto finito é utilizado, somente os componentes dos orbitais
moleculares ao longo dos eixos de coordenadas correspondentes das
funções utilizadas podem ser representados.22 Ou seja, quanto menor o
conjunto de funções de base, pior é a representação.
O tipo das funções de base também influencia nos resultados
dos cálculos. Quanto melhor uma simples função reproduz a função
desconhecida, menos funções de base serão necessárias para obter um
dado nível de exatidão.22 Neste sentido, as funções de base devem
possuir uma forma útil no sentido químico, ou seja, possuir uma grande
amplitude em regiões do espaço onde a densidade de probabilidade
eletrônica também é alta, e amplitudes baixas onde a probabilidade
de densidade é baixa. A otimização destes fatores é o ponto chave do
desenvolvimento de conjuntos de funções de base.17
Por outro lado, a expansão dos orbitais leva a integrais de
operadores mecânico-quânticos sobre as funções de base, e a facilidade
que essas integrais serão resolvidas dependerá da forma das mesmas.22 O
uso de funções de base do tipo Gaussiana possui o enorme conveniente de
serem resolvidas de maneira fácil e rápida computacionalmente, porém
elas possuem um comportamento errôneo nas regiões muito próximas e
nas muito distantes do núcleo.23 A forma geral de representação de uma
3. Funções de Base 57
função do tipo Gaussiana, GTO, centrada em coordenadas cartesianas
é dada pela Eq. 2.22, em que – é o coeficiente relacionado ao tamanho
da GTO e i, j, e k são inteiros não negativos que descrevem a natureza
do orbital nas coordenadas Cartesianas.17
„(x, y, z,–, i, j, k) =
32–
ﬁ
4 3
4
5 (8–)i+j+ki!j!k!
(2i)!(2j)!(2k)!
6 12
xiyjzke≠–(x
2+y2+z2)
(2.22)
Nota-se que um número muito maior de Gaussianas (com decai-
mento e≠r2) será necessário para descrever um orbital atômico quando
comparado com funções orbitais do tipo Slater, STO, em que o decai-
mento da função é do tipo e≠r. Por outro lado, funções GTO fazem
com que os cálculos realizados sejam menos custosos computacional-
mente. Esta desvantagem da utilização de Gaussianas em comparação
com STOs foi amenizada com a introdução do conceito de Gaussianas
contraídas como aproximação de orbitais atômicos. Neste método, as
funções de base são descritas como uma combinação linear fixa de Gaus-
sianas, e não apenas uma simples Gaussiana. Esta combinação linear
de GTOs, escritas de maneira a reproduzir o máximo possível de uma
STO é descrito pela Eq. 2.23, em que M é o número de Gaussianas
utilizadas na combinação linear, e os coeficientes ca são escolhidos para
otimizar a forma das funções de base e garantir sua normalização.
Ï(x, y, z, {–}, i, j, k) =
Mÿ
a=1
ca„(x, y, z,–a, i, j, k) (2.23)
Quando uma função de base é definida como uma combinação
linear de funções Gaussianas, refere-se a estas como sendo uma função
de base contraída, enquanto que às Gaussianas individuais que formam
a base, chama-se de primitivas.17 Desta forma, em uma função de base
de GTOs contraídas, cada função de base é definida pelos coeficientes de
contração, c, e pelos expoentes – de cada primitiva. É comum a notação
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STO-MG, para representar um orbital do tipo Slater aproximado por
M Gaussianas. Obviamente, quanto mais primitivas são empregadas,
mais exatidão é obtida para reproduzir certo STO.17
Uma função de base STO-3G é chamada de função de base
"single-’", ou, mais comumente como função de base mínima.85 Em uma
STO-3G, existe apenas uma função de base definida para cada tipo de
orbital, desde orbitais de caroço até orbitais de valência. Além disso,
esta função é construída como a soma de três Gaussianas.85
Uma maneira de aumentar a flexibilidade de uma função de
base, é descontraindo-a.17 Com isso, para uma base mínima STO-3G,
é possível utilizar duas funções de base para cada orbital atômico, a
primeira sendo uma contração de duas Gaussianas e a terceira sim-
plesmente uma primitiva normalizada.17 Esta função de base, a qual
consiste de duas funções para cada orbital atômico, é chamada de fun-
ção de base "double-’". De maneira análoga, é possível fazer futuras
descontrações das primitivas, e obter funções desde "triple-’"até mesmo
bases de múltiplos-’.17
Um dos problemas provenientes da utilização de funções de
base atômicas centradas nos núcleos é sua insuficiente flexibilidade ma-
temática em descrever determinadas geometrias moleculares.17 Essa
flexibilidade pode ser fornecida aos GTOs através da inclusão de funções
de base correspondentes à um número quântico de momento angular
maior que os orbitais de valência.17 Funções de base com tal propriedade
são chamadas de funções de polarização.17 Por outro lado, para a descri-
ção de orbitais moleculares de ânions, compostos com estados eletrônicos
excitados e ligações intermoleculares, é necessário a utilização de funções
de onda espacialmente mais difusas, funções capazes de descreverem
elétrons fracamente ligados distantes da densidade eletrônica restante.
Funções difusas geralmente são funções que possuem valores baixos de
seus coeficientes.17
Como exemplos modernos destes tipos de funções de base,
podem ser citadas as funções de base de Ahlrichs,86,87 Def2-SVP, Def2-
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DZVP, Def2-TZVP, Def2-TZVPP e Def2-QZVP. As bases Def2 formam
um sistema segmentado de funções de base contraídas para os elementos
H-Rn com diferentes níveis de flexibilidade e precisão. Estas funções de
base foram desenvolvidas para fornecer erros similares ao longo da tabela
periódica para cada função utilizada. Todas as bases deste grupo foram
testadas para aproximadamente 300 moléculas representando a maioria
dos elementos em seus estados de oxidação mais comuns, analisando
energias de atomização, momentos de dipolo e parâmetros estruturais,
com HF, DFT e a teoria da perturbação de Møller-Plesset.86,87
4 Correções Relativísticas
Em sistemas químicos, efeitos relativísticos possuem uma con-
tribuição muito pequena e podem ser desconsiderados, particularmente
quando se trabalha com elementos leves. Por outro lado, para átomos
mais pesados, como os metais a partir da segunda série de transição,88
a inclusão de efeitos relativístiscos é essencial para a correta descrição
de suas propriedades.20
Na teoria da relatividade, para velocidades próximas à veloci-
dade da luz, c, coordenadas de tempo e espaço se tornam equivalentes,
e a massa de uma partícula que se move próximo a essa velocidade,22
tem sua massa aumentada de acordo com a Eq. 2.24.
m = m0
AÚ
1≠ v
2
c2
B≠1
(2.24)
Desta forma, a descrição relativística de uma partícula requer
quatro coordenadas, três em relação ao espaço e uma em relação ao
tempo. Uma mudança entre as diferentes coordenadas do sistema, mis-
turando coordenadas de espaço e tempo, deve ser invariante à uma
transformada de Lorentz para que as leis físicas sejam idênticas em
todos os sistemas de coordenadas.22 No entanto, a equação de Schrödin-
ger dependente do tempo, Eq. 2.25, apresenta o inconveniente de não
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ser invariante em relação à transformada de Lorentz, pois a derivada
em relação ao espaço é de segunda ordem, enquanto que a derivada
em relação ao tempo é de primeira ordem. Desta forma, a equação de
Schrödinger não é relativisticamente correta.
5
≠ 12m
3
ˆ2
ˆx2
+ ˆ
2
ˆy2
+ ˆ
2
ˆz2
4
+ Vˆ
6
Â = iˆÂ
ˆt
(2.25)
Em um átomo muito pesado, os elétrons mais internos possuem
velocidades muito próximas à velocidade da luz, fazendo com que o
orbital 1s diminua seu tamanho na mesma proporção em que a relação
relativística velocidade-massa do elétron aumenta22 (Eq. 2.24). Para
que a ortogonalidade do sistema seja mantida, os demais orbitais s
também se contraem. Isso faz com que a carga nuclear para elétrons
de momento angular maior, d e f , seja menos efetiva, fazendo com que
estes orbitais aumentem de tamanho, e consequentemente os respectivos
comprimentos de ligação. O método mais simples para descrição de
efeitos relativísticos na mecânica quântica é através da equação de
Dirac, uma equação de um elétron. Para um elétron livre, Dirac propôs
que a equação de Schrödinger dependente do tempo, Eq. 2.25, fosse
substituída pela Eq. 2.26.
[c– · p+ —mc2]Â = iˆÂ
ˆt
(2.26)
A Eq. 2.26 é de mesma ordem para as variáveis espaço e tempo,
desde que o operador momento p(= iÒ) envolve uma diferenciação
de primeira ordem em respeito as variáveis espaciais. Por outro lado,
esta equação considera que os elétrons se movem com uma velocidade
constante em relação uns aos outros, o que não pode ser considerado
uma boa aproximação para o movimento dos elétrons ao redor do
núcleo. Um tratamento relativístico para sistemas acelerados é dado
pela relatividade geral,22 a qual é baseado na teoria gravitacional, e não
pode ser aplicada para sistemas atômicos, já que os efeitos gravitacionais
para estes sistemas são insignificantes.
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A forma mais comum de se incluir efeitos relativísticos em um
cálculo é através de potenciais efetivos de caroço, ECP, parametrizados
relativisticamente para os elétrons de camadas mais internas.20 Estes
ECPs são incluídos como um termo adicional no operador Hamiltoni-
ano.20 ECPs atômicos são criados através do ajuste da função potencial
da densidade de distribuição eletrônica com o cálculo relativístico deste
mesmo átomo. Apesar dos ECPs não possuirem nenhum termo rela-
tivístico, efeitos da relatividade são incluídos indiretamente através
de parametrizações. Para átomos mais pesados, o uso de ECPs tem a
vantagem de substituir uma grande quantidade de elétrons, fazendo com
que o cálculo seja computacionalmente menos custoso.20 Além disso,
ECPs são uma das poucas maneiras de se incluir efeitos relativísticos
em cálculos ab initio.20
Vários métodos foram desenvolvidos para inclusão explícita de
efeitos relativísticos em cálculos mecânico-quânticos, onde dentre os
mais utilizados, estão a aproximação de Douglas-Kroll,89–91 aproximação
regular de ordem zero, ZORA,92–94 e a modificação da equação de Dirac
por Dyall.95 Dentre essas aproximações, o ZORA é sem dúvidas um
dos mais populares, tratando relativisticamente todos os elétrons do
sistema (caroço e valência). Este método consiste em uma aproximação
de dois componentes (Eq. 2.27) para solucionar a equação de Dirac
ignorando a dependência energética da massa efetiva do elétron. Vários
cálculos tem mostrado que as solução do ZORA é uma das melhores
aproximações de dois componentes da equação de Dirac para sistemas
hidrogeniônicos.92–94
C
‡ · p Kˆ2me‡ · p+ Vˆ
D
Ân(r) = ‘ZORAn Ân(r) (2.27)
Kˆ =
A
1≠ Vˆ2mec2
B≠1
(2.28)
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5 Correções de Dispersão
Os funcionais DFT, incluindo funcionais GGA e híbridos-GGA,
são problemáticos na descrição das correlações eletrônicas de longas
distâncias, responsáveis pelas forças de van der Walls, vdW.96 As inte-
rações de vdW entre átomos e moléculas possuem um importante papel
em vários sistemas químicos, balanceando interações eletrostáticas, de
troca e de repulsão. Essas forças são muito importantes nas estruturas
do DNA e proteínas, no empacotamento de cristais, na formação de
agregados, em sistemas ligante-receptor e na orientação de moléculas
em superfícies ou filmes moleculares.96 Interações de dispersão podem
ser empiricamente definidas como sendo a parte atrativa das forças de
vdW entre átomos e moléculas que não estão diretamente ligados entre
si, embora seja comum considerar os termos dispersão e forças de vdW
como sendo sinônimos.26
Os momentos de dipolos induzidos em um fragmento de uma
determinada molécula têm sua origem nas flutuações de carga de um
segundo fragmento.26 Porém esse processo deve ser definido como uma
correlação eletrônica instantânea, onde flutuações eletromagnéticas le-
vam a excitações virtuais para estados eletrônicos permitidos.26 A
maioria das aproximações DFT para correção de dispersão utiliza a
inclusão de vários componentes empíricos.
Os diferentes métodos disponíveis atualmente podem ser classi-
ficados em quatro principais classes: (1) funcionais vdW não locais da
densidade,97,98 (2) funcionais semi-locais da densidade,99 (3) métodos
DFT-D69,100,101 e (4) correção de dispersão centrada nos átomos com
potenciais monoeletrônicos, 1ePOT.102–104 Correções semi-clássicas,
DFT-D, tratam interações complexas de dispersão através de métodos
semi-clássicos, e então combinam o potencial resultante com um mé-
todo mecânico-quântico, resultando em um esquema híbrido mecânico-
clássico-quântico. Neste esquema, a forma geral do tratamento da energia
de dispersão, a qual é adicionada à energia KS é escrita da forma da
Eq. 2.29, em que a soma é sobre todos os pares atômicos do sistema,
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CABn corresponde o coeficiente de dispersão de n-ésima ordem (ordens
n=6,8,10,...), para o par atômico AB, e RAB é a distância internu-
clear. O fator sn é tipicamente utilizado para ajustar a correção ao
comportamento repulsivo do funcional escolhido.27
EDFT≠Ddisp = ≠
ÿ
AB
ÿ
n=6,8,10,...
sn
CABn
RnAB
fdamp(RAB) (2.29)
Para se evitar singularidades em valores pequenos de R e evitar
a dupla contagem dos efeitos de correlação em distâncias intermediá-
rias, são utilizadas funções de amortecimento, fdamp, que determinam
a amplitude da correção. Expressões típicas para essas funções são
fornecidas pelas Eq. 2.30105 e Eq. 2.31,96 em que “ é a constante global
que determina o decaimento das funções para pequenos R.27
fdamp(RAB) =
1
1 + 6((RAB)/(sr,nRAB0 ))≠“
(2.30)
fdamp(RAB) =
1
1 + e≠“(RAB/sr,nRAB0 ≠1)
(2.31)
Atualmente, o método DFT-D mais utilizado é o DFT-D2,96
uma atualização do DFT-D1, de 2004.101 A versão mais atualizada deste
método é chamada de DFT-D3,100 a qual possui uma precisão maior
que as versões anteriores, aplicabilidade mais ampla e menos parâmetros
empíricos. O melhor aprimoramento do método está relacionado a
especificação dos coeficientes de dispersão para os pares atômicos e a nova
maneira de se definir o raio de corte, ambos calculados analiticamente.
Este método está disponível para todos os átomos com número atômico
até Z=94, e pode ser utilizado em moléculas e sólidos com qualquer tipo
de funcional.26
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3 Técnicas de Análise da Função de
Onda ou Densidade Eletrônica
Métodos ab initio fornecem uma precisa resolução da eq. de
Schrödinger, da qual é possível se obter as funções de onda moleculares
e a densidade de distribuição eletrônica, e posteriormente as energias
e geometrias de equilíbrio de uma molécula.106 Métodos DFT com a
informação da densidade eletrônica também são muito úteis para a
descrição de átomos e moléculas. No entanto, essas informações, mesmo
que importantes, não fornecem diretamente informações de como os
átomos estão ligados nas moléculas e qual a natureza da ligação química
entre eles. Para se obter este tipo de informação, é necessário analisar
ou a função de onda ou a densidade eletrônica do sistema através de
diferentes métodos computacionais.106
Em um sentido químico, propriedades de ligação são discutidas
em termos de modelos heurísticos de ligação,107 que geralmente não se
encaixam em leis fundamentais mas sim em observações experimentais.
Por exemplo, a teoria da ligação química de Lewis, que heuristicamente
inclui conceitos da regra do octeto e ligação por compartilhamento
de elétrons, é um método ainda muito utilizado.107,108 Com a ajuda
destes simples modelos, os químicos, em especial, se tornaram capazes
de predizer o comportamento e as propriedades de moléculas em reações
químicas. Esta é a razão para que estes modelos sejam ainda muito
utilizados atualmente.107 Dois modelos computacionais muito úteis na
descrição química, e principalmente da natureza da ligação química, são
os métodos da análise de decomposição da energia, EDA,107,109–111 e
os orbitais naturais de ligação, NBO.112–114
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1 Análise da Decomposição da Energia, EDA
O passo fundamental para a compreensão da natureza da li-
gação química entre dois fragmentos A-B consiste em considerar a
energia cinética e forças eletrostáticas entre os núcleos e os elétrons
como quantidades elementares da ligação química.109 Com isso, dois
tipos de ligação química podem ser distinguidas.109 Ligações iônicas
podem ser discutidas em termos das interações eletrostáticas clássicas
entre cargas pontuais. Este tipo de ligação existe somente no estado
sólido onde a sobreposição dos orbitais de valência entre átomos vizi-
nhos é negligenciável. Por outro lado, quando a sobreposição orbital é
significante, a ligação é classificada como covalente. Apesar que ambos
os tipos de ligação serem resultantes de forças eletrostáticas, a descri-
ção matemática da ligação covalente é muito mais complicada que a
descrição da ligação iônica.109 A quantidade chave para a compreensão
da ocorrência da ligação covalente é a energia cinética dos elétrons, que
decresce com o aumento do volume, levando a uma estabilização do
sistema.109
As interações orbitais não são associadas com o emparelhamento
de dois elétrons, como foi proposto por Lewis,108 já que interações
orbitais ocorrem mesmo em moléculas com apenas um elétron, como é
o caso da molécula de H+2 . O fato de ocorrer uma ligação covalente se
deve à mistura das funções de onda dos fragmentos interagentes A e B,
um fenômeno mecânico-quântico que não pode ser descrito através da
mecânica clássica.109
A análise de EDA foca na intrínseca interação instantânea
entre diferentes fragmentos de uma determinada molécula. Essa inte-
ração não leva em consideração a relaxação geométrica e eletrônica
dos fragmentos quando presentes na forma das espécies livres em seu
estado fundamental, e está diretamente relacionada com a observável
energia de dissociação.109 Neste sentido, a técnica de EDA fornece uma
representação da situação atual da ligação química na molécula, com
uma interpretação intuitiva para a explicação de fenômenos químicos
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como estruturas moleculares e reatividade.109
Vários esquemas de decomposição de energia disponíveis forne-
cem contribuições significativas para a compreensão da ligação química,
como, por exemplo, o método de Kitaura-Morokuma,115,116 ETS,117,118
BLW-ED,119 ALMO-EDA,120 NEDA,121 SAPT,122 EDA-NOCV,110
LMO-EDA,123 e o recente método GKS-EDA.124
De um modo geral, a técnica de EDA-NOCV107 considera a
formação de uma molécula AB com a função de onda correspondente
ÂAB e energia EAB como resultado de interações entre os fragmentos
A0 e B0 no seu estado fundamental eletrônico e geométrico, descritos
por Â0A e Â0B e com energias E0A e E0B . Na primeira etapa, os fragmentos
são distorcidos para obtenção da geometria e estado eletrônico adotados
pela molécula AB, descritas por ÂA e ÂB com energias EA e EB. A
energia relacionada à essa etapa é descrita pela Eq. 3.1.
 Eprep = EA ≠ E0A + EB ≠ E0B (3.1)
A interação entre os fragmentos preparados, A e B na molécula
AB fornece a energia de interação,  Eint, Eq. 3.2.
 Eint = EAB ≠ EA ≠ EB (3.2)
A energia de interação e de preparação estão relacionadas com
a energia de dissociação da ligação, De, definida pelo sinal oposto, Eq.
3.3
≠De =  Eint + Eprep (3.3)
Na primeira etapa da formação da ligação, os fragmentos distor-
cidos com densidade de carga congeladas são trazidos de uma separação
infinita para a posição geométrica da molécula. Nesta etapa, a função de
onda do sistema é dado pelo produto ÂAÂB com energia E0AB . Através
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da interação das cargas congeladas nos fragmentos com geometria de
AB, obtêm-se a interação Coulombica quasi-clássica,  Eele, que, na
maioria dos casos é atrativa (estabilizante), conforme a Eq. 3.4.
 Eele =
ÿ
–œA
ÿ
—œB
Z–Z—
R–—
+
⁄
drVb(r)ﬂA(r) +
⁄
drVa(r)ﬂB(r)
+
⁄ ⁄
dr1dr1
ﬂA(r1)ﬂB(r2)
r12
(3.4)
Na segunda etapa do EDA, o produto da função de onda ÂAÂB ,
que está normalizado mas que viola o princípio da exclusão de Pauli, é
antissimetrizado e renormalizado, através do operador Aˆ e da constante
N , para gerar um estado intermediário definido por Â0, Eq. 3.5, com
energia E0.
Â0 = NAˆ{ÂAÂB} (3.5)
A diferença energética entre E0AB e E0 é definida como termo
de troca e repulsão de Pauli,  EPauli, Eq. 3.6.
 EPauli = E0AB ≠ E0 (3.6)
Na terceira etapa, Â0 é relaxada para resultar no estado final
ÂAB da molécula AB com energia EAB. Esta estabilização energética
proveniente da mistura orbital pode ser identificada como a contribuição
covalente para a ligação. O  Eorb é definido pela Eq. 3.7, e pode
ser futuramente decomposto nas contribuições de cada representação
irredutível   do grupo de ponto da molécula, Eq. 3.8.
 Eorb = EAB ≠ E0AB (3.7)
 Eorb =
ÿ
 
 E  (3.8)
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A soma dos termos  Eele,  EPauli e  Eorb resultam na ener-
gia total de interação,  Eint (Eq. 3.9).
 Eint =  Eele + EPauli + Eorb (3.9)
Quando um termo explícito para a correção de dispersão é
utilizado em um cálculo de EDA, os resultados se mantêm invariantes
e o termo de dispersão aparece com um novo termo. Por outro lado,
caso um funcional com correção para dispersão seja utilizado, então os
resultados dos termos são afetados.107
O esquema EDA-NOCV109–111 é uma combinação dos méto-
dos "Extended Transition State", ETS,117,118 e o "Natural Orbitals for
Chemical Valence, NOCV,125–128 utilizado para analisar a energia de in-
teração ( Eint) entre dois ou mais fragmentos moleculares. Este método
decompõe o termo  Eint nas contribuições eletrostática,  Eele, orbital,
 Eorb, repulsão de Pauli,  EPauli e dispersão,  Edisp, conforme visto
na Eq. 3.9.
A contribuição  Eorb é posteriormente desmembrada nas con-
tribuições de cada par dos orbitais interagentes dos fragmentos, através
dos canais de deformação de densidade,  ﬂ(r), que podem ser descritos
como sendo a diferença entre as densidades dos fragmentos antes e
depois da formação da ligação.107 Os canais  ﬂ(r) podem ser expressos
em termos dos pares das auto-funções complementares Âk, e Â≠k e seus
respectivos auto-valores, ‚k e ‚≠k, de acordo com a Eq. 3.10. O termo
 ﬂk(r) estima a simetria e a direção do fluxo de carga.
 ﬂ(r) =
ÿ
k
‚k[≠Â2≠k + Â2k(r)] =
ÿ
k
 ﬂk(r) (3.10)
A interação orbital total,  Eorb, pode ser obtida similarmente
dos pares de energias de interação orbitais,  Eorbk , associados com o
 ﬂk(r), Eq. 3.11. Nesta equação, os termos FTS≠k,≠k e FTSk,k são elementos
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diagonais da matriz Kohn-Sham do estado de transição, TS. Neste
sentido, é possível estimar o fluxo de doação de carga,  ﬂk(r), associado
com cada par de interação orbital, e visualizar sua extensão espacial.
 Eorb =
ÿ
k
 Eorbk =
ÿ
k
‚k[≠FTS≠k,≠k + FTSk,k ] (3.11)
2 Orbitais Naturais de Ligação, NBO
Ao contrário dos métodos de decomposição da energia, um
segundo grupo de esquemas muito útil na descrição da ligação química
foca no rearranjo de cargas associadas com o emparelhamento eletrônico
assim que a molécula é formada a partir dos átomos.110 Nestes esque-
mas são incluídos os métodos de BOO,129,130 NBO,112–114 QTAIM,131
ELF,132 Laplaciano da densidade eletrônica, Ò2ﬂ,131 e o método de
CDA.133,134
O método de Orbitais Naturais de Ligação, NBO, se refere a
um conjunto de algoritmos matemáticos para análise da função de onda
em uma linguagem de ligação química do tipo Lewis.113 As propriedades
moleculares são expressas em termos de uma estrutura de Lewis natural,
em correspondência às estruturas clássicas dos diagramas de Lewis.
Neste esquema, cada par eletrônico isolado ou par eletrônico de ligação
entre dois centros é associado com um membro do tipo Lewis de um
conjunto completo ortogonal de NBOs, enquanto os restantes NBOs
do tipo não-Lewis descrevem uma ressonância residual e efeitos de
deslocalização eletrônica.113
Os NBOs são um de uma sequência natural de orbitais in-
termediários deslocalizados entre os orbitais atômicos (AOs), orbitais
atômicos naturais (NAOs), ◊(A)i , orbitais naturais híbridos (NHOs),
orbitais moleculares semi-localizados (NLMOs) e os orbitais molecu-
lares canônicos (MOs): AOsæNAOsæNHOsæNBOsæNLMOsæMOs.
Contrariamente aos orbitais moleculares canônicos, MOs, cuja forma
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deslocalizada geralmente varia de maneira complexa ou confusa em
sistemas análogos, os NBOs são altamente reconhecíveis e transferíveis
de uma molécula para outra.114
O objeto geral dos métodos de NBO é traduzir cálculos acurados
em informação química,113 como cargas atômicas naturais, estruturas
de Lewis, tipo de ligação, hibridização, ordem de ligação, transferência
de carga, peso das estruturas de ressonância e descritores espectroscópi-
cos.113 A análise de população natural, NPA, quantificação da população
orbital, q(A)i , Eq. 3.12, e cargas atômicas, q(A), Eq. 3.13, de cada centro
atômico A também são informações que podem ser obtidas através do
método de NBO. Na Eq. 3.12,  (1) é o operador de densidade reduzida
de primeira ordem do sistema e ZA é o número atômico do átomo A.113
q(A)i =
e
◊(A)i
--- (1)---◊(A)i f (3.12)
q(A) = ZA ≠
ÿ
i
q(A)i (3.13)
A análise de carga NPA possui a importante característica
de satisfazer o princípio de Pauli (0 Æ q(A)i Æ 2) e a adição de carga
(
q
i,A q
(A)
i = N), que assegura a probabilidade de conservação e atri-
buição da transferência de carga entre átomos. A atribuição de cargas
NPA também exibe excelente estabilidade numérica com respeito do
tipo de função de onda.113 Outro esquema robusto de particionamento
das cargas atômicas é através da análise de cargas de Hirshfeld.135,136
Outra propriedade de muita utilidade fornecida pelo método
de NBO é a ordem de ligação. De acordo com o modelo qualitativo do
orbital molecular, a ordem de ligação formal em uma molécula diatômica
é determinada por BO = 12{Nb≠Na}, em que Nb é o número de elétrons
em orbitais moleculares ligantes e Na é o número de elétrons em orbitais
moleculares anti-ligantes. Ordens de ligação próximas de um, dois e três
indicam sistemas com ligações simples, duplas e triplas, respectivamente.
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A análise dos índices de ligação de Wiberg,137 análogo às ordens de
ligação, é muito útil na descrição do caráter da ligação química, e utiliza
a soma dos quadrados das ordens de ligação entre os átomos em questão.
Parte II
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4 Metodologia Computacional
Todos os compostos deste trabalho tiveram suas geometrias
otimizadas sem restrições de simetria utilizando o método DFT através
do funcional de troca de Becke73 e o de correlação de Perdew78 em
conjunto com a correção de dispersão de Grimme,26,27,96,100 utilizando as
funções de base de Ahlrich’s86,87 BP86-D3/Def2-TZVP, com correções
relativísticas incluídas através da aproximação ZORA.138 Todas as
geometrias foram otimizadas e verificadas como mínimo na superfície
de energia potencial, através da ausência de auto-valores imaginários na
matriz hessiana, com o cálculo das frequências vibracionais numéricas,
utilizando o programa ORCA na versão 3.0.2.139
O método de EDA-NOCV110 foi utilizado para estudar (a) a
ligação nitrosil-rutênio nos complexos [(L)Ru(NO)Cl3], 1a-16c (Parte
III), considerando os fragmentos NO+ e [(L)Ru(Cl)3]≠; e (b) a interação
ciclofano e o centro de {RuCl}+ nos complexos 17-25 (Parte IV),
considerando os fragmentos {ciclofano} e {RuCl}+. Ambos complexos
e fragmentos foram calculados como camada fechada, utilizando o
modelo BP86-D3 em conjunto com uma função de base STO "triple-’",
TZ2P+,140 em conjunto com a aproximação regular de ordem zero,
ZORA, conforme implementado no software ADF (2013).141,142 Como
suporte aos resultados de EDA-NOCV, foi realizado a análise dos orbitais
naturais de ligação, NBO na versão 5.9,113,143,144 com BP86/Def2-TZVP
como nível de teoria, conforme implementado no software GAMESS-US
na versão de 2013.145
O nível de teoria BP86-D3 com funções de base tiple ’ e inclusão
de ZORA foi escolhido para realização dos cálculos deste trabalho devido
à elevada eficiência previamente reportada obtida para a descrição de
nitrosilo complexos de rutênio146–148 e rutenofanos.149–151
Os cálculos foram realizados no cluster Júpiter, do tipo Beowulf
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do Grupo de Estrutura Eletrônica Molecular, GEEM, da Universidade
Federal de Santa Catarina, UFSC; no cluster Hochschulrechenzentrum
da Philipps-Universität-Marburg; e no cluster Tarsus da Universidade
de Franca (UNIFRAN) do grupo de eletrônica molecular. A pesquisa
foi desenvolvida com o apoio do Centro Nacional de Supercomputação
(CESUP), da Universidade Federal do Rio Grande do Sul (UFRGS).
Parte III
Nitrosilo complexos de Rutênio
contendo Carbenos
(N,P)-heterocíclicos funcionalizados
com Piridina
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5 Introdução
A molécula de óxido nítrico, NO, é um importante mediador
fisiológico envolvido na sinalização celular152–155 e desempenha funções
importantes, como o controle do sono, apetite, controle da temperatura
corporal, neurotransmissão, controle cardiovascular e na pressão san-
guínea.10–13 O NO é sintetizado a partir das moléculas de L-arginina,
NADPH e oxigênio pelas enzimas NO sintases, NOS.156 Grandes níveis
de NO foram relacionados com a resposta do sistema imunológico à
reações inflamatórias, transplantes e uso de antígenos tumorais.157–164
Portanto, uma enorme atenção tem sido direcionada no estudo de agen-
tes terapêuticos capazes de promover a liberação de NO ou inibi-la.152
A molécula gasosa de NO tem uso limitado em muitos sis-
temas experimentais e tem um tempo de meia vida muito curto in
vivo.165,166 Assim, a pesquisa por novos sistemas que sejam capaz de
armazenar e liberar NO em sítios específicos, incluindo nitrosilo comple-
xos de ferro e rutênio, tem aumentado consideravelmente nos últimos
anos.146–148,167,168 Complexos de rutênio possuem três propriedades que
os fazem ótimos candidatos para aplicação médica:169 (1) a baixa taxa
de troca dos ligantes, similar às apresentadas por complexos de Pt(II);
(2) número de estados de oxidação acessíveis, sendo que compostos de
Ru(II), Ru(III) e Ru(IV) podem ser obtidos em condições biológicas;
e a (3) habilidade do rutênio mimetizar o ferro em certas moléculas
biológicas, conferindo aos complexos deste metal uma baixa toxicidade.
Rutênio, mais que qualquer outro metal, se combina com NO
para formar nitrosilo complexos.170 Nitrosilo complexos de rutênio
possuem a desejável habilidade de poderem liberar NO0 através de uma
redução (química ou fotoquímica),171–177 ou mesmo de capturar NO0 em
meio biológico,170 dependendo do ambiente químico do complexo. Neste
sentido, a escolha adequada dos ligantes é a estratégia mais conveniente
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(a) (b)
Figura 1 – Diagrama dos orbitais moleculares para (a) átomo de Ru(II)
em um campo octaédrico; e (b) molécula de NO+
para modelar a reatividade do NO e a potencial aplicação do respectivo
complexo como agente liberador ou capturador de NO.178–181
Devido a uma possibilidade ambígua da designação do grupo
Rux-NOn, é comum classificar sua estrutura eletrônica através da nota-
ção de Enemark-Feltham, {RuNO}n, em que n é a soma dos elétrons dos
orbitais d do metal com os elétrons dos orbitais ﬁú do grupo NO+.182
Desta forma, os centros de rutênio (II), Ru-NO+, Ru-NO0, e Ru-NO≠,
que possuem seis elétrons emparelhados nos orbitais dxy, dxz e dyz em
um campo octaédrico, Figura 1, podem ser formalmente representa-
dos pela notação {RuNO}6, {RuNO}7, e {RuNO}8. É possível obter a
natureza deste grupo analisando o ângulo Ru-N-O. De uma maneira
geral, para complexos metálicos octaédricos contendo NO como ligante,
ângulos lineares próximos de 180¶ são observados nas espécies {MNO}5
e {MNO}6, pois todos os elétrons ocupam orbitais ligantes e não ligantes,
enquanto que as demais espécies, como por exemplo {MNO}7 apresen-
tam um ângulo Ru-N-O muito menor que 180¶, devido aos elétrons
ocupando orbitais ﬁ anti-ligantes (Figura 1) causarem uma distorção
no centro M-NO.182
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Desde a descoberta de carbenos N-heterocíclicos estáveis, NHCs,
uma nova área na química organometálica se iniciou, devido à superior
doação ‡ quando comparados com outros doadores de dois elétrons,
como é o caso de aminas e fosfinas.183 A maior utilização destes compos-
tos é como nucleófilos em organocatálises e como ligantes para formação
de complexos com metais de transição.184 Quando coordenados a metais
de transição, em muitos casos os NHCs possuem uma aceitação ﬁ não
negligenciável.183,185 A saturação da dupla ligação dos carbonos do
anel imidazólico não afeta sensivelmente a estrutura eletrônica do NHC
resultante, sendo observado somente um aumento do ângulo N-C-N e do
comprimento de ligação C-N.185 A classe dos carbenos N-heterocíclicos
compreende uma grande variedade de compostos, incluindo compostos
contendo S e O no esqueleto do anel imidazólico, como é o caso dos imi-
dazolilideno, triazolilideno, tiazolilideno e oxazolilideno.184 Complexos
de rutênio contendo NHCs como ligantes foram amplamente estudados
devido à suas atividades catalíticas em metátese de olefinas, reações de
polimerização, isomerização e reações miscelâneas.1–7
A estabilidade dos NHCs, Figura 2 (a)-(c), tem sido atribuido
à duas influências, (i) o efeito indutivo ‡ retirador dos átomos de N
vizinhos ao carbeno e (ii) a doação de seus pares de elétrons nos orbitais
pﬁ vazios do átomo de carbeno.186 Considerando que a capacidade ﬁ
doadora de elementos mais pesados são maiores que os elementos homó-
logos do segundo período da tabela periódica, há um grande interesse no
estudo de carbenos estabilizados com fósforos. Neste sentido, carbenos
P-heterocíclicos, PHCs, Figura 2 (d), são candidatos interessantes para
competir com NHCs em catálise organometálica e como ligantes em
química de coordenação.187 A chave principal para a maior interação ﬁ
nos PHCs ocorre devido a estas espécies possuirem orbitais vazios de
mais baixa energia de simetria adequada para ﬁ- retrodoação quando
comparados com NHCs.187 Em contraste com os NHCs, os PHCs pos-
suem a forte tendência à piramidalização dos fósforos trigonais, o qual é
em parte devido ao fato de que o átomo de fósforo não sofrer hibridiza-
ção orbital.188 A soma dos três ângulos de ligação do átomo de fósforo,
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(a)
(a) (b)
(c)
(c) (d)
Figura 2 – (a)-(c) Exemplos de esqueletos principais de carbenos N-
heterocíclicos e (d) P-heterocíclicos de cinco membros; (a) Imidazolili-
denos; (b) Oxazolilidenos; (c) Tiazolilidenos
q
◊P é geralmente tomado como a medida da piramidalização.189 Esta
piramidalização do fósforo influencia a força de ligação metal ao carbeno,
onde é esperado que um aumento na piramidalização leva a um aumento
na força de ligação carbeno-metal.187
Em 2009, Cheng e colaboradores sintetizaram e caracterizaram,
através das técnicas de difração de raios-x, espectroscopia de infra-
vermelho, IR, ressonância magnética nuclear de próton e carbono-13,
1H e 13C NMR, uma série de carbonilo190 e nitrosilo8 complexos de
rutênio (II) contendo carbenos N-heterocíclicos funcionalizados com
piridina. Complexos do tipo [(L)Ru(NO)Cl3], onde L = 3-terc-butil-
1-(2-piridil)imidazol-2-ilideno (1a); L = 3-n-butil-1-(2-piridil)imidazol-
2-ilideno, L = 3-terc-butil-1-picolilimidazol-2-ilideno; L = 3-n-butil-
1-picolil-imidazol-2-ilideno; e L = 3-benzil-1-picolilimidazol-2-ilideno,
foram sintetizados a partir da transmetalação dos correspondentes
complexos de prata. Nestes complexos foram observadas mudanças sig-
nificativas (25-40 cm≠1) na frequência de estiramento do grupo NO+ em
relação ao material inicial, RuNOCl3 (1905 cm≠1), ilustrando o fluxo
de carga do grupo NHCs-piridina para os orbitais ﬁú do NO+ através
do centro metálico.8 A estrutura do complexo 1a, apresentado a partir
da difração de raios-x, mostra que este complexo adota uma geometria
pseudo-octaédrica distorcida com três átomos de cloro ocupando a posi-
ção mer e o grupo NO+ localizado trans ao nitrogênio piridínico. Além
disso, as baixas distâncias de ligação entre Ru-NO+, de 1,720 Å sugerem
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(a) (b) (c)
Figura 3 – Estruturas otimizadas (BP86-D3/Def2-TZVP) dos complexos
(a) 1a mer-[(L)Ru(NO)Cl3] (NO trans ao N da piridina); (b) 1b fac-
[(L)Ru(NO)Cl3]; e (c) 1c mer-[(L)Ru(NO)Cl3] (NO trans ao carbeno);
em que (L = 3-terc-butil-1-(2-piridil)imidazol-2-ilideno). Átomos de
hidrogênio foram omitidos para uma maior clareza.
a presença de uma forte retrodoação ﬁ dos orbitais dﬁ do átomo de
rutênio(II) para os orbitais ﬁú do ligante. Os nitrosilo complexos de
rutênio reportados por Cheng8 foram estudados como catalisadores
em reações de transferência de hidrogênio em cetonas. Foi observedo
que os complexos sintetizados foram muito mais ativos que o complexo
percursor [Ru(NO)Cl3], sugerindo que a inclusão de ligantes NHCs fun-
cionalizados com piridina aumenta significativamente a atividade destes
compostos nestas reações. Nestes complexos, foi também observado que,
após a reação de transferência de hidrogênio, o grupo nitrosilo é liberado
da esfera de coordenação do átomo de rutênio, sugerindo que o grupo
NO não participa ativamente nas espécies catalíticas.
Tendo em vista a importância da química do NO e seu enorme
potencial de aplicação com a química dos carbenos N-heterocíclicos,
a natureza da ligação química Ru-NO+ foi estudada em uma série de
complexos contendo carbenos (N,P)-heterocíclicos funcionalizados com
piridinas agindo como ligantes bidentados, adotando o complexo de
Cheng8 como estrutura de referência, conforme apresentado na Figura
3. Como os ligantes coordenados ao centro metálico possuem um papel
crucial para a labilidade da ligação Ru-NO+, sua modificação é uma
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estratégia muito útil para ajustar a reatividade do NO.178–181 Desta
forma, foi estudado a inclusão de imidazolilidenos 1a-2a, triazolilidenos
3a-4a, oxazolilidenos 5a e 8a, tiazolilidenos 6a, 9a, PHCs 7a, 10a-11a,
16a, imidazolidinona 12a, triazolidinona 13a, oxadiazoidinona 14a, e
tiadiazolidinona 15a (Figura 4). Além disso, como somente o isômero
mer, com o grupo NO+ trans ao nitrogênio piridínico foi reportado por
Cheng,8 optou-se por explorar outras duas possibilidades de isômeros,
1b-16b, e 1c-16c, onde os átomos de cloro ocupam configuração fac e
mer, respectivamente, conforme apresentado nas Figura 3 e Figura 4. A
investigação da ligação Ru-NO+ nestes complexos foi realizada através
da Análise de Decomposição de Energia EDA-NOCV (Ítem 1), e dos
Orbitais Naturais de Ligação (Ítem 2), conforme revisado no Capítulo
2.
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6 Resultados e Discussão
1 Geometrias de Equilíbrio
Os complexos 1a-16c foram calculados considerando os ligantes
NHCs no estado singleto, desde que este é o estado mais estável para
estes compostos.185 Como dados cristalográficos do complexo 1a estão
disponíveis,8 este complexo foi utilizado como referência para o cálculo
dos parâmetros geométricos e frequências vibracionais. Foi observado
que os dados calculados para 1a são bastante coerentes com os dados
experimentais.8 Este complexo, que possui o grupo NO+ localizado na
posição trans ao nitrogênio piridínico, conforme a Figura 4, adota uma
geometria octaédrica distorcida, similar à apresentada pelos dados de
difração de raios-x. Os curtos comprimentos de ligação Ru-NO+ no
complexo 1a, 1,733 Å, indicam uma forte retrodoação ﬁ dos orbitais dﬁ
para os orbitais ﬁú do NO. Um suporte adicional para a retrodoação é
observado analisando os orbitais de fronteira dos NHCs (Figura S1). É
possível notar que em todos os complexos, 1a-16c, os orbitais HOMO
possuem uma forma conveniente para realizar doação ‡, enquanto que
os respectivos orbitais LUMO são adequados para receber retrodoação
ﬁ com o átomo de rutênio. Em todos os complexos, o caráter nitrosônio
do grupo NO+ foi verificado através do ângulo Ru-N-O próximo de
180¶. Para o complexo 1a foi obtido um ângulo de 173,9¶ (experimental
171,8¶).8 Os valores dos ângulos Ru-N-O variaram de 163,2¶ até 178,4¶,
conforme apresentado na Tabela S1.
As estruturas dos complexos 1a-16a, onde o grupo NO+ ocupa
uma posição trans ao nitrogênio piridínico e os cloretos ocupam uma
configuração mer são apresentas na Figura 4. Complexos análogos 1b-
16b e 1c-16c com átomos de cloro em posições fac e mer também
foram considerados, conforme exemplificado para os complexos 1a-1c
86 Capítulo 6. Resultados e Discussão
na Figura 3. Assim como é possível observar nas Figura S1q e S1r, os
complexos mer-[(L)Ru(NO)Cl3] (1a-16a) são os isômeros mais estáveis,
seguidos pelos complexos fac-[(L)Ru(NO)Cl3], 1b-16b, enquanto que
os complexos menos estabilizados são os que possuem o grupo NO+ em
posição trans ao carbeno do ligante NHC. Essa tendência foi invertida
para os complexos 16b e 16c, onde 16c é levemente mais estável que
16b.
Na Figura 6 são apresentadas as distâncias Ru-NO+, Ru-N2
(N2=nitrogênio piridínico), e Ru-C (C=carbeno) para os complexos
1a-16c. É possível observar que os menores comprimentos de ligação
Ru-NO+ calculados foram obtidos para os complexos 1a-16a, seguido
dos complexos 1b-16b (fac-[(L)Ru(NO)Cl3]). Os maiores valores desta
ligação foram obtidos para os complexos 1c-16c (mer-[(L)Ru(NO)Cl3].
Dentre os grupos ligados diretamente ao átomo de rutênio, a ligação
Ru-NO+ é mais curta que as respectivas ligações Ru-C e Ru-N2, fazendo
a sugestão de que o grupo NO+ se liga mais fortemente com o centro
metálico que os átomos de carbeno e nitrogênio piridínico.
O comprimento de ligação Ru-NO+ não sofre muita influência
da natureza do carbeno empregado quando analisado nos complexos 1a-
16a e 1b-16b, com exceção dos complexos 7b e 10b, que apresentam
um comprimento de ligação maior que os demais complexos da mesma
série (ambos compostos contendo dois átomos de P). Porém, devido à
forte influência trans exercida nestes tipos de complexos, quando o grupo
NO+ está na posição trans ao carbeno, 1c-16c, mudanças significativas
nos comprimentos de ligação são observadas. É possível observar na
Figura 6 que as maiores distâncias Ru-NO+ foram verificadas para os
complexos de PHCs, 7c, 10c, 11c e 16c. Comportamentos análogos
são observados para a ligação rutênio-piridina, analisando a distância
Ru-N2, Figura S1z, para os complexos 1a-16c. Neste caso, as maiores
ligações Ru-N2 foram observadas para os complexos de PHC 7 e 10.
Por outro lado, complexos contendo PHCs, 7c, 10c, 11c e 16c,
exibem os menores comprimentos de ligação Ru-C. Isso se deve ao fato
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Figura 4 – Parâmetros geométricos para os complexos 1a-16a calculados
com BP86-D3/Def2-TZVP. Os valores obtidos através de raios-x8 estão
apresentados em parênteses. Átomos de hidrogênio foram omitidos para
maior clareza.
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(a) (b)
Figura 5 – (a) Energias relativas (kcal·mol≠1) dos complexos 1a-1c. (b)
Energias relativas (kcal·mol≠1) dos isômeros 1b-16b e 1c-16c compa-
rados com o complexo mer-[(L)Ru(NO)Cl3] 1a-16a.
de que a retrodoação ﬁ é mais significante em complexos contendo fós-
foro187 do que quando comparado com os demais carbenos empregados,
contendo nitrogênio, enxofre e oxigênio.
Conforme já era esperado, complexos de PHCs possuem a
tendência de não serem planares, piramidalizando a ligação contendo
o fósforo.187,189 Desta forma, nos complexos 7, 10, 11 e 16 foram
observados que a soma dos três ângulos ao redor do átomo de fósfofo,q
 P , são consideravelmente menores que 360¶, Tabela 1. De fato, foi
observado uma anti-piramidalização nos anéis de cinco membros, típica
para estados fundamentais singletos.150,188
Dando suporte os parâmetros geométricos calculados, a frequên-
cia vibracional do grupo NO+ para o complexo 1a mostrou-se consistente
com os valores experimentais.8 Nos complexos 1a-16a, onde o grupo
NO+ está trans ao nitrogênio piridínico, valores de ‹NO foram os maiores
obtidos, variando de 1884 a 1904 cm≠1, seguido dos complexos 1b-16b,
com valores entre 1846 e 1862 cm≠1 e 1c-16c, com 1824 e 1860 cm≠1,
conforme apresentado na Tabela 2. Em geral, é possível observar que
a magnitude das frequências de estiramentos do grupo NO+ decresce
na ordem a > b > c, com exceção dos complexos 1, onde a ordem da
magnitude de ‹NO foi maior para 1a, seguido de 1c e 1b.
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Tabela 1 – Grau de piramidalização dos átomos de fósforo (¶) do anel
imidazol-2-ilideno
Complexo
q
 P≠H(¶)
q
 P≠piridina(¶)
7a 316,0 312,2
7b 311,1 307,8
7c 328,7 307,6
10a 318,8 308,2
10b 314,5 301,9
10c 331,9 300,8
11a 283,5 -
11b 288,8 -
11c 284,2 -
16a 281,2 -
16b 282,1 -
16c 282,1 -
(a) (b)
(c)
Figura 6 – Parâmetros geométricos selecionados para os complexos
1a-16c calculados com BP86-D3/Def2-TZVP como nível de teoria.
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Tabela 2 – Frequências de estiramento do grupo NO+ para os complexos
1a-16c.
Frequências N-O (cm≠1)
Complexo a b c
1 1875(1865)a 1846 1860
2 1866 1856 1840
3 1872 1858 1845
4 1876 1859 1844
5 1894 1859 1837
6 1881 1858 1836
7 1887 1855 1827
8 1897 1861 1843
9 1884 1861 1841
10 1891 1862 1824
11 1882 1861 1826
12 1877 1859 1843
13 1880 1858 1846
14 1904 1856 1842
15 1889 1859 1841
16 1884 1853 1829
a Cheng, Y. et al. Organometallics 2009, 28, 819-823
2 Análise da Ligação Ru-NO+
Para o estudo da natureza da interação Ru-NO+, empregou-se
a análise de decomposição da energia EDA-NOCV, utilizando como
fragmentos interagentes [(L)Ru(Cl)3]≠ e NO+, para os complexos 1a-
16c, ambos de camada fechada. Os valores das contribuições de cada
termo energético, bem como os principais canais de densidade encontram-
se na Tabela 3.
Através dos valores mais negativos de  Eint, é possível observar
que a ligação Ru-NO+ é mais forte nos complexos 1a-16a quando
comparado com os valores obtidos para os complexos 1b-16c, que
apresentaram valores próximos (Figura 7a). Para os complexos 1a-16a,
os valores de  Eint variaram entre -239,6 e -258,9 kcal·mol≠1, enquanto
que para os complexos 1b-16b os valores ficaram entre -222,9 e -249,6
kcal·mol≠1 e entre -219,3 e -244,3 kcal·mol≠1 para os complexos 1c-16c.
O valor mais estabilizante da energia de interação foi observado para
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o complexo 2a, que também apresentou o mais baixo comprimento de
ligação Ru-NO+, Tabela S1, com um elevado índice de ligação de Wiberg,
conforme apresentado na Tabela S2. Por outro lado, as interações menos
estabilizantes, com os maiores valores de  Eint, foram observadas
para os complexos contendo fósforo, PHCs, em especial para a série
de compostos contendo o grupo NO+ coordenado na posição trans ao
carbeno, 7c-10c, o que está diretamente relacionado com as maiores
distâncias de ligação Ru-NO+ nestes complexos, conforme discutido
anteriormente. Essa menor interação nos complexos contendo PHC
como ligante ocorre devido à uma maior doação ﬁ realizada pelo anel
imidazólico, que é muito mais efetiva nos PHCs quando comparada com
os demais NHCs.187 Com uma maior doação ﬁ CæRu, a magnitude da
retrodoação ﬁ RuæNO decresce significativamente, conforme pode ser
observado com os valores das contribuições  Eorb1 na Tabela 3 para os
complexos contendo PHCs.
Os resultados de EDA-NOCV para os complexos 1a-16c de-
monstram que as interações Ru-NO+ apresentam um caráter majo-
ritariamente covalente, contribuindo aproximadamente em 70% para
estabilização da ligação, enquanto que a restante estabilização, cerca de
30%, é proveniente das interações eletrostáticas entre os fragmentos inte-
ragentes (Tabela 3). Porém essas contribuições variam consideravelmente
dependendo do modo de coordenação do grupo NO. Para os comple-
xos 1a-1c, por exemplo,  Eele varia entre 29,3 a 32,0% enquanto que
 Eorb varia entre 70,7 a 67,6%. As contribuições eletrostática,  Eele, e
covalentes,  Eorb, também são influenciadas pela natureza do carbeno
empregado. No entanto, as mudanças observadas nas energias corres-
pondentes não são tão significativas quanto as diferentes posições de
coordenação do grupo NO.
Conforme é possível observar nas Figura 7d, Figura 7f e na
Figura 8, as contribuições individuais para o caráter covalente da
ligação Ru-NO+ podem ser decompostas por duas ﬁ-retrodoações
metalæligante,  Eorb1 e  Eorb2 , e uma doação ‡ liganteæmetal. Neste
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esquema, os canais de deformação de densidade representados por su-
perfícies vermelhas denotam regiões que tiveram a densidade de carga
reduzida após a formação da ligação, enquanto que superfícies azuis
representam regiões com um aumento na densidade de carga. Os canais
de deformação de densidade revelam que para os compexos 1a-16a
e 1c-16c uma das retrodoações ﬁ,  Eorb1 , encontra-se perpendicular
ao plano do anel piridínico do ligante, enquanto que a deformação
 Eorb2 encontra-se no plano. Porém, para os complexos 1b-16b, am-
bas as contribuições  Eorb1 e  Eorb2 encontram-se perpendicular ao
plano contendo o ligante. Ambos os canais de deformação dominantes,
 ﬂ1, Eorb1 ;  ﬂ2, Eorb2 ; e  ﬂ3, Eorb3 apresentam dependência com
a natureza do carbeno e com o modo de ligação do grupo NO+ no
complexo, conforme apresentado nas Figuras 8 e S2. Esses resultados
sugerem que as retrodoações ﬁ do metalæligante ( ﬂ1 e  ﬂ2) contri-
buem mais para a estabilização da ligação quando comparadas com a
doação ‡ liganteæmetal ( ﬂ3). Além disso, o ambiente eletrônico do
centro metálico modula os comportamento dos canais  Eorb1 -  Eorb3
(Figura 7d-7f), e a energia total de interação. Os isômeros 1b-16b, Fi-
gura 7b, apresentam os maiores valores da repulsão de Pauli,  EPauli,
correlacionado diretamente com a posição do grupo NO+ nos complexos
correspondentes, perpendiculares ao nitrogênio piridínico e ao átomo de
carbeno, contrariamente dos demais complexos 1a-16a e 1c-16c, nos
quais o grupo NO+ encontra-se no mesmo plano do ligante carbênico.
Apesar de que uma maior influência ter sido observada com
o grupo NO+ adotando diferentes posições nos complexos, conforme
discutido anteriormente, a natureza do carbeno empregado também
influencia a magnitude da ligação Ru-NO+, porém de uma maneira
menos intensa. Utilizando como referência o complexo reportado por
Cheng,8 1a e seus isômeros, 1b e 1c, a influência da natureza do car-
beno empregado foi analisada, fazendo a inclusão de imidazolilidenos
2a, triazolilidenos 3a-4a, oxazolilidenos 5a e 8a, tiazolilidenos 6a, 9a,
PHCs 7a, 10a-11a, 16a, imidazolidinona 12a, triazolidinona 13a, oxa-
diazoidinona 14a, e tiadiazolidinona 15a, mudanças na magnitude do
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termo de interação,  Eint, foram observadas, conforme apresentado
na Tabela 3 e nas Figura 4 e Figura 7. Valores de  Eint indicam
que a ligação Ru-NO+ torna-se menos estabilizadora na série 1-16,
especialmente quando os complexos com PHC 7 e 10, são utilizados.
Esse comportamento mostrou-se similar para os três isômeros de cada
complexo, a, b e c, porém com uma menor magnitude nos dois últimos
quando comparadas com os complexos a.
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Tabela 3 – EDA-NOCV (kcal·mol≠1) para os complexos 1a-16c, em-
pregando [(L)Ru(Cl)3]≠ e [NO]+ como fragmentos interagentes.
1a 1b 1c 2a 2b 2c
 Eint -254,7 -249,6 -244,3 -258,9 -246,7 -246,2
 EPauli 178,4 209,5 191,1 183,3 200,1 175,1
 Eele -127,0 -147,0 -141,0 -132,0 -143,3 -132,2
(29,3%) (32,0%) (32,4%) (29,8%) (32,1%) (31,4%)
 Eorbtot -306,1 -312,2 -294,4 -310,2 -303,5 -289,0
(70,7%) (68,0%) (67,6%) (70,2%) (67,9%) (68,6%)
 Eorb1 -127,4 -126,0 -125,1 -128,0 -123,6 -120,1
 Eorb2 -109,6 -123,5 -103,9 -117,7 -119,5 -113,5
 Eorb3 -38,6 -33,2 -31,9 -37,5 -33,2 -25,2
 Eorb4 -8,2 -7,8 -12,5 -8,3 -6,7 -11,6
 Eorb5 -4,9 -5,3 -6,5 -4,9 -6,1 -8,2
 Eorb6 -4,7 -2,1 -6,4 -4,8 -2,1 -4,8
 Eorbres -12,5 -14,3 -8,0 -9,1 -12,3 -5,7
3a 3b 3c 4a 4b 4c
 Eint -254,4 -242,2 -243,4 -253,1 -240,8 -241,4
 EPauli 182,0 201,0 174,1 178,8 201,7 175,5
 Eele -129,7 -142,1 -128,8 -127,3 -141,2 -128,5
(29,7%) (32,1%) (30,8%) (29,5%) (31,9%) (30,8%)
 Eorbtot -306,6 -301,1 -288,7 -304,6 -301,3 -288,4
(70,3%) (67,9%) (69,2%) (70,5%) (68,1%) (69,2%)
 Eorb1 -125,6 -122,5 -120,1 -126,5 -123,2 -119,1
 Eorb2 -115,5 -118,5 -113,0 -113,6 -117,7 -113,1
 Eorb3 -38,1 -33,3 -25,8 -38,1 -33,3 -25,9
 Eorb4 -8,7 -7,1 -11,4 -7,7 -7,1 -12,1
 Eorb5 -5,0 -5,9 -7,9 +5,0 -5,7 -8,0
 Eorb6 -5,0 -1,8 -5,0 -4,9 -2,3 -4,7
 Eorbres -8,6 -12,1 -5,4 -8,8 -12,0 -5,5
5a 5b 5c 6a 6b 6c
 Eint -250,7 -240,4 -242,7 -250,2 -239,4 -241,2
 EPauli 172,2 205,6 184,5 175,4 200,8 180,8
 Eele -129,0 -145,0 -134,6 -126,8 -139,9 -130,6
(30,5%) (32,5%) (31,5%) (29,8%) (31,8%) (30,9%)
 Eorbtot -293,9 -301,0 -292,6 -298,8 -300,3 -291,4
(69,5%) (67,5%) (68,5%) (70,2%) (68,2%) (69,1%)
 Eorb1 -121,4 -122,2 -121,5 -121,8 -121,1 -122,6
 Eorb2 -108,0 -118,2 -115,2 -111,2 -118,8 -114,7
 Eorb3 -37,7 -33,5 -26,5 -37,4 -32,8 -24,6
 Eorb4 -8,1 -6,7 -11,5 -9,3 -7,8 -10,9
 Eorb5 -4,8 -6,0 -7,2 -5,0 -4,6 -8,5
 Eorb6 -4,3 -2,5 -5,1 -4,8 -3,1 -4,5
 Eorbres -9,5 -12,0 -5,6 -9,3 -12,2 -5,6
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Tabela 3 – EDA-NOCV (kcal·mol≠1) para os complexos 1a-16c, em-
pregando a interação entre os fragmentos [(L)Ru(Cl)3]≠ e [NO]+ como
fragmentos interagentes.
7a 7b 7c 8a 8b 8c
 Eint -239,6 -227,6 -223,1 -246,1 -235,8 -239,7
 EPauli 172,3 203,0 185,3 172,3 206,2 183,2
 Eele -121,2 -139,6 -128,0 -126,7 -143,2 -130,6
(29,4%) (32,4%) (31,4%) (30,3%) (32,4%) (30,9%)
 Eorbtot -290,7 -290,9 -280,3 -291,7 -298,8 -292,3
(70,6%) (67,6%) (68,6%) (69,7%) (67,6%) (69,1%)
 Eorb1 -116,2 -120,9 -127,3 -119,9 -121,3 -121,9
 Eorb2 -108,7 -106,3 -104,6 -106,7 -117,3 -113,9
 Eorb3 -37,4 -30,9 -20,6 -38,3 -33,5 -27,3
 Eorb4 -8,3 -7,9 -8,9 -8,3 -7,2 -11,5
 Eorb5 -4,9 -7,1 -6,8 -4,9 -5,8 -7,4
 Eorb6 -4,8 -5,1 -3,7 -4,4 -1,9 -4,7
 Eorbres -10,5 -12,7 -8,5 -9,1 -11,9 -5,5
9a 9b 9c 10a 10b 10c
 Eint -246,4 -235,4 -238,9 -234,9 -222,9 -219,3
 EPauli 175,2 201,0 179,1 171,5 199,1 184,0
 Eele -124,7 -138,2 -126,8 -118,0 -135,2 -123,8
(29,6%) (31,7%) (30,3%) (29,0%) (32,0%) (30,7%)
 Eorbtot -296,9 -298,2 -291,2 -288,3 -286,8 -279,5
(70,4%) (68,3%) (69,7%) (71,0%) (68,0%) (69,3%)
 Eorb1 -120,4 -120,1 -123,3 -114,5 -116,8 -126,5
 Eorb2 -110,2 -117,7 -113,7 -107,8 -104,7 -105,1
 Eorb3 -37,8 -32,7 -25,2 -37,4 -31,2 -20,0
 Eorb4 -9,5 -7,2 -10,7 -8,1 -8,3 -8,7
 Eorb5 -5,0 -5,5 -8,3 -4,9 -6,9 -6,7
 Eorb6 -4,8 -2,7 -4,6 -4,8 -5,3 -3,6
 Eorbres -9,1 -12,3 -6,9 -16,9 -5,5 -0,9
11a 11b 11c 12a 12b 12c
 Eint -243,0 -233,6 -237,0 -245,8 -236,3 -239,0
 EPauli 173,1 199,6 185,1 179,1 202,9 175,8
 Eele -122,2 -134,9 -127,7 -123,6 -137,7 -124,6
(29,4%) (31,1%) (30,3%) (29,1%) (31,4%) (30,0%)
 Eorbtot -293,9 -298,3 -294,4 -300,4 -301,4 -290,2
(70,6%) (68,9%) (69,7%) (70,9%) (68,6%) (70,0%)
 Eorb1 -116,3 -121,0 -130,8 -122,2 -121,9 -125,6
 Eorb2 -110,0 -116,9 -114,1 -112,3 -119,9 -111,7
 Eorb3 -37,4 -32,5 -21,9 -37,3 -33,0 -24,4
 Eorb4 -10,9 -7,2 -9,0 -9,8 -6,4 -10,2
 Eorb5 -4,9 -4,7 -8,9 -4,9 -6,3 -8,5
 Eorb6 -4,8 -3,8 -3,8 -4,9 -1,4 -4,6
 Eorbres -9,6 -12,2 -6,0 -8,9 -12,5 -5,3
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Tabela 3 – EDA-NOCV (kcal·mol≠1) para os complexos 1a-16c, em-
pregando a interação entre os fragmentos [(L)Ru(Cl)3]≠ e [NO]+ como
fragmentos interagentes
13a 13b 13c 14a 14b 14c
 Eint -246,6 -236,0 -238,2 -241,0 -232,8 -236,0
 EPauli 178,0 204,7 174,4 169,7 212,0 184,0
 Eele -123,8 -139,3 -124,2 -123,3 -142,5 -127,8
(29,2%) (31,6%) (30,1%) (30,0%) (32,0%) (30,4%)
 Eorbtot -300,8 -301,4 -288,8 -287,5 -302,2 -292,2
(70,8%) (68,4%) (69,9%) (70,0%) (68,0%) (69,6%)
 Eorb1 -123,4 -123,4 -121,9 -118,2 -124,0 -122,4
 Eorb2 -112,1 -118,7 -111,9 -104,5 -118,4 -113,6
 Eorb3 -37,9 -32,9 -25,8 -38,1 -33,2 -27,1
 Eorb4 -8,8 -7,2 -10,9 -8,3 -7,5 -11,2
 Eorb5 -4,9 -5,8 -7,7 -4,8 -5,5 -6,7
 Eorb6 -4,9 -1,8 -4,9 -4,3 -2,0 -5,4
 Eorbres -8,7 -11,7 -5,7 -9,3 -11,6 -5,9
15a 15b 15c 16a 16b 16c
 Eint -241,3 -231,2 -234,8 -241,0 -232,9 -234,2
 EPauli 173,4 203,5 179,5 172,8 204,9 182,2
 Eele -120,7 -135,6 -123,5 -119,1 -133,7 -123,9
(29,1%) (31,2%) (29,8%) (28,8%) (30,5%) (29,8%)
 Eorbtot -293,9 -299,1 -290,8 -294,6 -304,1 -292,4
70,9%) (68,8%) (70,2%) (71,2%) (69,5%) (70,2%)
 Eorb1 -119,2 -121,0 -123,3 -117,1 -125,8 -125,0
 Eorb2 -108,5 -118,1 -112,8 -110,2 -118,4 -114,8
 Eorb3 -37,6 -32,4 -25,2 -37,2 -32,1 -22,7
 Eorb4 -9,6 -7,1 -10,7 -10,8 -7,4 -10,5
 Eorb5 -4,9 -5,9 -8,4 -4,9 -5,5 -9,0
 Eorb6 -4,7 -1,8 -4,4 -4,7 -1,3 -4,2
 Eorbres -9,3 -12,9 -5,9 -9,7 -13,6 -6,2
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(a) (b)
(c) (d)
(e) (f)
Figura 7 – Tendências de EDA-NOCV para os complexos 1a-16c
(kcal·mol≠1), utilizando [(L)RuCl3]≠ e NO+ como fragmentos intera-
gentes. (a)  Eint e os termos (b)  EPauli, (c)  Eele, (d)(e)(f)  Eorb.
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 ﬂ1, Eorb1 = ≠127, 4,
 q1 = 1, 121
 ﬂ2, Eorb2 = ≠109, 6,
 q2 = 0, 974
 ﬂ3, Eorb3 = ≠38, 6,
 q3 = 0, 619
(a)
 ﬂ1, Eorb1 = ≠126, 0,
 q1 = 1, 133
 ﬂ2, Eorb2 = ≠123, 5,
 q2 = 1, 067
 ﬂ3, Eorb3 = ≠33, 2,
 q3 = 0, 587
(b)
 ﬂ1, Eorb1 = ≠125, 1,
 q1 = 1, 101
 ﬂ2, Eorb2 = ≠103, 9,
 q2 = 0, 968
 ﬂ3, Eorb3 = ≠31, 9,
 q3 = 0, 572
(c)
Figura 8 – Canais de deformação de densidade,  ﬂi, suas respectivas
energias orbitais  Eorbi (kcal·mol≠1) e estimativa da transferência de
carga,  qi (a.u.) mais relevantes para descrição da interação entre os
fragmentos NO+ e [(L)Ru(Cl)3]≠ nos complexos (a) 1a, (b) 1b e (c)
1c. O corte utilizado foi de 0,0003.
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7 Conclusões
Através da linearidade do ângulo formado entre Ru-N-O, a
natureza do centro {RuNO}6, Ru-NO+, pode ser confirmada. O compri-
mento de ligação Ru-NO+ foi verificado como sendo o mais curto entre
os grupos ligados ao centro metálico, seguido pela ligações Ru-Ccarbeno e
Ru-Npiridina. Em PHCs, os comprimentos de ligação Ru-Ccarbeno foram
os maiores entre os complexos estudados, causado por uma menor mag-
nitude das retrodoações ﬁ RuæNO,  ﬂ1 e  ﬂ2. De um modo geral, os
comprimentos de ligação Ru-NO+ não sofreram influência da natureza
do carbeno utilizado nos complexos 1a-16b, porém para os complexos
1c-16c, devido a elevada influência trans mudanças significativas nos
comprimentos de ligação Ru-NO+ foram observadas, principalmente
nos complexos de PHCs. As ordens de ligação, calculadas através dos
índices de ligação de Wiberg dão suporte às tendências observadas para
as distâncias de ligação.
Através dos resultados obtidos com EDA-NOCV, a natureza
da interação Ru-NO+ nos compostos 1a-16c apresentou um caráter
majoritariamente covalente (cerca de 70%), contra um caráter eletros-
tático de cerca de 30% da interação total estabilizante. Valores mais
estabilizantes para o termo  Eint foram observados para os complexos
1a-16a, seguido dos complexos 1b e 16c, que apresentaram energias
de interação similares. O valor mais estabilizante da interação Ru-NO+
foi verificado para o complexo de NHC 2a, enquanto que o valor menos
estabilizante para o complexo de PHC 10c. Desta forma, é possível
prever que, dentre os complexos estudados, o complexo 2a é o que
possui o maior potencial para carreador/capturador de NO, enquanto
que o complexo 10c possui a propriedade de liberar NO mais facilmente,
já que a ligação Ru-NO+ não está tão estabilizante quanto nos demais
complexos. As contribuições orbitais para a ligação RuNO consistem
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basicamente de duas ﬁ-retrodoações metalæligante,  Eorb1 e  Eorb2 ,
e uma doação ‡ liganteæmetal,  Eorb3 . A maior contribuição para a
energia de estabilização foi verificada em temos das duas ﬁ-retrodoações
metalæligante em relação a doação ‡ liganteæmetal.
Parte IV
Rutenofanos contendo pontes
constituídas por Carbenos
N-heterocíclicos
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8 Introdução
Pela definição da IUPAC, o termo ciclofano é utilizado para
descrever compostos contendo sistemas de anéis aromáticos interligados
por pontes, independente da posição das mesmas.191–194 O primeiro
ciclofano sintetizado foi o di-m-xilileno, mais simplesmente chamado
de [2.2]metaciclofano, reportado por Pellegrin ainda no ano de 1899,
Figura 9.195 Porém, a química dos ciclofanos só deu início após a
descrição do [2.2]paraciclofano em 1949-1953, com os trabalhos de Brown
e Farthing, que introduziram a notação ciclofano pela primeira vez.196,197
Atualmente uma ampla variedade de ciclofanos é conhecida, incluindo
compostos contendo os anéis e pontes funcionalizadas, alifáticas, com
heteroátomos, contendo os mais variados números de pontes e posições,
além de ciclofanos com multi-camadas, conforme apresentado na Figura
9.198–207 Devido essas suas propriedades únicas, atualmente os ciclofanos
são utilizados com as mais diversas aplicações, incluindo a produção de
polímeros, como catalisadores em síntese assimétrica, interações ligante-
receptor, na química supramolecular, em processos de reconhecimento
biológico e também como rotores moleculares.208–215
Nos ciclofanos, uma grande estabilização energética é proveni-
ente da deslocalização eletrônica dos elétrons ﬁ.216 Essa deslocalização
é mantida mesmo nos casos onde ocorrem distorções nos anéis aro-
máticos,151 como é o caso apresentado pelo [2.2]paraciclofano, onde,
devido à elevada tensão exercida pelas pontes, ocorre uma deforma-
ção tipo "barco".151,217–219 A aromaticidade e a interação dos vários
sistemas aromáticos nos ciclofanos são bastante estudadas experimen-
talmente através de espectroscopia de fotoelétrons e ressonância de spin
eletrônico.220–226 Cálculos teóricos também possibilitaram o estudo de
importantes características estruturais dos ciclofanos, como por exemplo
a influência de interações transanulares ﬁ≠ﬁ nas propriedades químicas
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(a)
[2.2]paraciclofano
(b)
[2.2]metaciclofano
(c)
[1.2.4]ciclofano
(d)
[1.2.4.5]ciclofano
(e)
[1.2.3.4.5]ciclofano
(f)
[1.2.3.4.5.6]ciclofano
(g)
Trifluoro[1.3.5]ciclofano
(h)
[2.2]paraciclofanoquinona
(i)
Tetratio[2.2]paraciclofano
(j)
anti-[2.2]metaciclofano
(k)
[2.2]paraciclofano
multi-camadas
(l)
[3.3]piridinofano
Figura 9 – Estruturas químicas de alguns ciclofanos contendo (a),(b)
pontes em diferentes posições, (a)-(f) diferentes quantidades de pontes,
(g),(h) com anéis funcionalizados, (i),(l) pontes funcionalizadas, (j) com
diferentes conformações espaciais, (k) diferentes números de camadas e
(l) contendo heteroátomos nos anéis aromáticos.
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e na reatividade destes compostos.216,227 O estudo dessas interações é
muito importante, pois através de substituições ou mesmo protonações,
é possível utilizar as interações cátion-ﬁ da porção aromática resultante
para coordenar metais de transição.150 Neste sentido, ciclofanos tem
sido reportados em complexos de vários metais, incluindo Cr, Mo, W,
Fe, Ru, Os, Co, Rh, Ir, Ni, Cu, Ag entre outros,150,228–230 além de
complexos bimetálicos de valência mista.231–234
Uma classe de ciclofanos recentemente reportada que apresenta
propriedades químicas interessantes é a contendo grupos imidazólio, do
ingles imidazolium, nas pontes entre as porções aromáticas (Figura 10).
Nesses sistemas, foi verificado que os ciclofanos com duas pontes imida-
zólio podem se ligar através das posições orto, meta e para, além de, com
exceção do último caso, adotar as conformações syn e anti. Também foi
observado que o tipo de contra-íons e os grupos posicionados acima e
abaixo dos prótons de imidazólio exercem um papel fundamental nas con-
formações e na estrutura eletrônica do composto resultante.9,150,198,204
Grande atenção tem sido dada para esses compostos, pois as unidades
imidazólio são precursoras dos carbenos N-heterocíclicos, NHCs, que
devido sua química de ligante-receptor e seu comportamento conforma-
cional dinâmico podem ser utilizados para coordenar os mais variados
centros metálicos.9,198,204,235 Por exemplo, há várias possibilidades em
que os NHCs-ciclofanos podem se ligar a centros metálicos, incluindo a
ligação com os átomos de carbeno, e também a possibilidade de haver
interações metal-areno ou metal-heteroátomos presentes na estrutura
do NHC-ciclofano.9,150
Em um trabalho publicado recentemente,9 Baker e colegas
reportaram o rutenofano [(L)RuCl1]+·PF≠6 , onde L=ciclofano contendo
duas pontes imidazólio (bis[NHC]), e ligado em unidades de orto-xileno,
que apresentou um ambiente de coordenação não usual com o átomo
de rutênio : duas coordenações ÷1≠NHC e uma coordenação ÷6 com o
anel arênico, 17, conforme representado na Figura 11. Neste complexo,
o átomo de rutênio apresenta uma esfera de coordenação quatro - uma
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Figura 10 – Ciclofanos contendo grupos imidazólio, onde R1 e R2 repre-
senta unidades aromáticas baseadas em benzeno, piridina ou naftaleno.
ligação com o centróide do anel arênico, ligações com dois átomos de
carbeno e com um átomo de cloro. Com ambos os anéis ligados em
posições orto, o segundo anel aromático foi identificado voltado contrário
ao centro metálico, em uma conformação anti. Caramori e colaborado-
res,150 visando descrever esse tipo de coordenação, realizaram cálculos
da estrutura eletrônica deste complexo e de análogos, modificando o tipo
do carbeno de cinco membros empregado, utilizando diferentes NHCs e
PHCs, Figura 11. O estudo foi estendido também para análogos pesa-
dos, como sililenos N-heterocíclicos, NHSi, e germilenos N-heterocíclicos,
NHGe. Baseados em análises de EDA-NOCV e de NBO, foi verificado
que nestes compostos a interação entre o ciclofano e o grupo {RuCl}+
é predominantemente orbital, com uma baixa contribuição eletrostática,
e esse grau de covalência é ampliado quando se utiliza PHCs. O caráter
covalente também mostrou-se maior nos análogos pesados estudados,
NHGe e NHSi, respectivamente.
Como somente o composto com os anéis ligados em posições
orto-orto e com conformação trans foi originalmente reportado,9 neste
trabalho buscou elucidar a estabilidade dos diferentes isômeros e suas
respectivas conformações, através estudos de decomposição de energia,
GKS-EDA, e de orbitais naturais de ligação, NBO, conforme discutido
na seção 2. Para tanto, foram adotados os possíveis isômeros dos dois
anéis aromáticos: orto-orto, 17, orto-meta, 18, orto-para, 19, meta-orto,
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(a) (b) (c)
Figura 11 – Representação do rutenofano (a) reportado por Baker9
(X=CH, Y=Z=N) (b) contendo sililenos e (c) germilenos. Compostos
análogos contendo carbenos de Ender’s (X=Y=Z=N) e PHCs (X=N,
Y=Z=P) foram reportados por Caramori e colaboradores.150
20, meta-meta, 21, meta-para, 22, para-orto, 23, para-meta, 24, para-
para, 25, onde os anéis possuem a conformação trans um em relação ao
outro. Os compostos com os anéis nas posições orto-orto e para-orto,
também foram estudados possuindo a conformação syn, 17s e 23s.
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9 Resultados e Discussão
1 Geometrias de Equilíbrio
As otimizações de geometria foram realizadas utilizando-se o
complexo 17 como referência, Figura 13, e avaliando-se os parâmetros
geométricos calculados com dados cristalográficos disponíveis.9 As ge-
ometrias calculadas correspondem ao mínimo energético na superfície
de energia potencial, devido a ausência de auto-valores imaginários na
matriz hessiana. Os parâmetros geométricos calculados e experimentais
são reportados nas Tabelas 4 e 5. É possível observar que o nível de
teoria adotado nos cálculos, BP86-D3/Def2-TZVP, mostrou-se eficiente
na reprodução dos dados experimentais de difração de raios-x.9 A nume-
ração dos átomos utilizados para a discussão dos parâmetros geométricos
está disponível na Figura 12. Para o composto 17, conforme previa-
mente reportado,9,150 observou-se a formação de um composto com o
átomo de rutênio tetra-coordenado ao átomo de cloro, a dois carbenos,
(÷1-NHC)2, e quase equivalentemente aos carbonos da unidade aromá-
tica, (÷6≠areno). De fato, conforme apresentado na Tabela 5, o átomo
de rutênio não está equidistante aos carbonos da unidade aromática,
estando levemente mais próximo aos carbonos da ponte etilênica (2,1
Å) quando comparado aos demais carbonos (¥ 2,3 Å), sugerindo uma
coordenação ÷2 + ÷4-areno, Figura 13. Esse comportamento também
foi verificado para a estrutura reportada por Baker,9 2,094 e 2,091 Å
para os carbonos C7 e C8 e 2,333 e 2,334 Å para os carbonos C3 e C4.
No entanto, as distâncias calculadas para os átomos de carbeno foram
verificadas sendo equidistantes e iguais a 2,100 Å, em boa concordância
com valores experimentais de 2,038 e 2,034 Å, com um ângulo C1-Ru-C2
de 82,7¶.9
Para o complexo análogo ao complexo 17, porém com confor-
110 Capítulo 9. Resultados e Discussão
(a) (b) (c)
Figura 12 – Numeração dos ciclofanos com o anel arênico superior ligados
em posição (a) orto, (b) meta e (c) para, onde R é o anel aromático
inferior.
Tabela 4 – Valores experimentais9 e calculados (BP86-D3/Def2-TZVP)
para o complexo 17
distâncias (Å) e ângulos (¶)
Parâmetro Experimental Calculado
a Ru-X 1,666 1,759
b Ru-C1 2,038 2,013
c Ru-C2 2,034 2,013
d Ru-C8 2,091 2,100
e Ru-C7 2,094 2,100
f Ru-C5 2,274 2,311
g Ru-C6 2,271 2,311
h Ru-C3 2,33 2,378
I Ru-C4 2,333 2,378
j Ru-Cl 2,43 2,387
k X-Ru-C2 122,8 120,6
l X-Ru-C1 120,9 120,6
m C1-Ru-Cl 99,7 98,3
n C2-Ru-Cl 99,3 98,3
o C1-Ru-C2 82,6 82,7
p Cl-Ru-X 122,7 126,2
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Tabela 5 – Parâmetros geométricos selecionados para os complexos
17-25, calculadas utilizando BP86-D3/Def2-TZVP como nível de teoria.
Valores experimentais9 são descritos entre parênteses.
Comprimento de ligação (Å)
Complexo Ru-Cl Ru-C1 Ru-C2 Ru-Xa Ru-C3 Ru-C4 Ru-C5
17 2,387(2,430)
2,013
(2,038)
2,013
(2,034)
1,759
(1,666)
2,378
(2,333)
2,378
(2,330)
2,311
(2,274)
17s 2,262 1,942 1,942 2,541 3,456 3,417 2,968
18 2,298 1,996 1,996 2,445 3,286 3,286 2,850
19 2,371 2,123 2,123 1,715 2,306 2,307 2,269
20 2,382 2,068 2,068 1,697 2,270 2,266 2,266
21 2,389 2,162 2,205 1,685 2,247 2,231 2,245
22 2,380 2,247 2,138 1,680 2,228 2,265 2,185
23 2,392 2,099 2,099 1,674 2,206 2,206 2,187
23s 2,382 2,101 2,101 1,670 2,206 2,205 2,180
24 2,395 2,133 2,142 1,659 2,227 2,157 2,147
25 2,382 2,241 2,188 1,664 2,155 2,215 2,157
Comp. de ligação (Å) ângulos de ligação (¶) Grupo de Energia
Complexo Ru-C6 Ru-C7 Ru-C8 C1-Ru-C2 C1-Ru-Cl Ponto Relativab
17 2,311(2,271)
2,100
(2,094)
2,100
(2,091)
82,7
(82,6)
98,3
(99,7) Cs 0
17s 2,896 2,251 2,215 83,9 106,3 C1 11,09
18 2,850 2,242 2,242 102,5 105,9 Cs 17,22
19 2,270 2,112 2,111 102,1 97,7 Cs 35,37
20 2,149 2,149 2,198 102,0 90,9 Cs 1,09
21 2,180 2,142 2,191 112,1 93,8 C1 24,74
22 2,250 2,162 2,129 114,4 91,9 C1 41,34
23 2,187 2,206 2,207 116,9 83,6 Cs 9,63
23s 2,180 2,205 2,205 114,4 86,7 Cs 13,72
24 2,156 2,240 2,206 120,5 87,2 C1 26,38
25 2,147 2,217 2,254 126,8 83,9 C1 40,89
a X=centróide do anel arênico
b Valores relativos aos confôrmero o1-o2, 17, em kcal·mol≠1.
c Para numeração dos átomos, ver a Figura 12.
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17 17s 18 19
20 21 22 23
23s 24 25
Figura 13 – Geometrias otimizadas para os complexos 17-25, calculadas
utilizando BP86-D3/Def2-TZVP como nível de teoria. Átomos de hidro-
gênio foram suprimidos para uma melhor visualização das estruturas.
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Figura 14 – Estrutura química dos rutenofanos (a)17, (b) 17s, (c) 23 e
(d) 23s.
mação syn, 17s, que possui a unidade aromática inferior disposta na
direção do átomo de cloro, (Figura 14), diferenças estruturais signifi-
cantes foram observadas. Neste caso o átomo de rutênio apresentou
uma coordenação ÷2 com o anel aromático superior, ligando-se aos
carbonos da ponte C7 e C8, com comprimentos de ligação de 2,215 Å ,
enquanto que o centro metálico está em uma distância de 2,541 Å do
centróide do anel aromático. Por outro lado, comprimentos de ligação
levemente menores foram observados para as distâncias Ru-Cl (2,262
Å) e Ru-Carbenos C1 e C2 (1,942 Å). O ângulo C1-Ru-C2, de 83,9¶,
apresentou uma menor angulação de aproximadamente um grau em
relação ao complexo 17. Essa coordenação ÷2 entre o átomo de rutênio
e a unidade aromática foi verificada como sendo o mínimo energético
apenas nos complexos 17s e 18. No complexo 18, com os anéis nas
posições orto e meta, os carbonos da ponte etilênica C7 e C8 foram os
que apresentaram a menor distância com o metal, 2,242 Å, enquanto
que os carbonos C3 e C4, com distâncias de 3,286 Å, possuem as maiores
distâncias. Neste caso, o átomo de rutênio apresentou uma distância de
2,445 Å ao centróide do anel aromático. As distâncias carbenos-rutênio
são as mais curtas nestes compostos com coordenação ÷2, 17s e 18
(1,942 e 1,996 Å, respectivamente).
Na maioria dos complexos, 17, 19-25, embora pequenos desvios
nas distâncias Ru-Carbonos (C3 a C8) tenham sido observados (Tabela
5), a coordenação próxima a ÷6 (÷2 + ÷4) metal-areno foi observada.
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Figura 15 – Energias eletrônicas relativas para os complexos 17s-25 em
relação ao complexo 17, em kcal·mol≠1.
Nestes compostos, a distância entre o metal e o centróide do anel foi
observada entre 1,659 (24) e 1,759 Å (17). O átomo de rutênio e os
carbenos mostraram-se equidistantes para todos os complexos, apesar
que os complexos 21, 22, 24 e 25 tenham apresentado desvios de
aproximadamente 0,1 Å. Embora os complexos que possuem as unidades
aromáticas em posições orto e meta apresentaram pequenas distorções
geométricas, as maiores distorções verificadas foram para os compostos
com as unidades aromáticas ligadas em posições para, conforme pode
ser observado para os complexos 22, 24 e 25 na Figura 13. Os menores
ângulos C1-Ru-C2 foram observados para os complexos17 e 17s, 82,7
e 83,9¶, e foram consideravelmente menores que os demais complexos,
que possuem ângulos maiores que 100¶. O maior valor para o ângulo
C1-Ru-C2 foi de 126,8¶ para 25.
Dentre os complexos estudados, o complexo que se mostrou
mais estável energeticamente foi o complexo 17, sintetizado e reportado
por Baker,9 com as unidades aromáticas ligadas nas posições orto-orto.
As energias relativas dos demais complexos 17s-25 são apresentadas
na Figura 15. Desta forma, o segundo complexo energeticamente mais
estável é o complexo 20, com apenas 1,09 kcal·mol≠1 a mais que o
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Esquema 1 ≠ Reação isodésmica para o ciclofano na geometria do
complexo 17, utilizada para calcular a tensão da ponte metilênica no
respectivo rutenofano, 17.
complexo de Baker, 17. Em contraste, verificou-se que os complexos 19,
22 e 25 são os menos estáveis em relação ao complexo 17, com energias
relativas de 35,37, 41,34 e 40,89 kcal·mol≠1. A geometria adotada pelos
complexos mais estáveis, 17 e 20, representada pelo grupo grupo de
ponto Cs, mostrou-se mais simétrica que as geometrias dos compostos
menos estabilizados, 22 e 25. É possível observar uma grande influência
da posição do anel inferior na energia eletrônica do rutenofano. Em
geral, observa-se a tendência energética orto<meta<para para os anéis
inferiores. Como a flexibilidade das unidades aromáticas é reduzida na
série orto>meta>para, pode-se relacionar uma maior flexibilidade com
uma menor energia eletrônica.
Uma maneira de avaliar a tensão exercida sobre as pontes eti-
lênicas de compostos cíclicos é através da estimativa das energias de
tensão obtidas através de reações isodésmicas, SE(IR).236 e também
tem sido aplicada para avaliação da tensão nas pontes etilênicas de
ciclofanos.237 A SE(IR), definida pela Eq. 9.1, é a soma da energia ele-
trônica dos produtos menos a energia eletrônica dos reagentes. Quando
SE(IR) é menor que zero, energia é liberada com a quebra da ligação
química, que é associada com a energia de tensão das pontes etilênicas
dos ciclofanos. Na Tabela 6 e na Figura 17 são apresentados as reações
isodésmicas utilizadas para o cálculo da energia de tensão, SE(IR), das
pontes etilênicas dos ciclofanos, utilizando o ligante ciclofano sem o
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metal, e como produto da reação, imidazol-2-ilideno, exemplificadas
para o complexo 17 no Esquema 1. Como carbenos contendo grupos
substituintes do anel imidazol pouco volumosos possuem a tendência
de dimerizar,185 a reação isodésmica contendo como produto o dímero
de imidazol-2-ilideno também foi considerada. Em todos os casos, 4
moléculas de hidrogênio (H2) foram adicionadas aos reagentes para
balancear a equação.
SE(IR) =
ÿ
produtos
Eele ≠
ÿ
reagentes
Eele (9.1)
É possível observar que o ciclofano com a geometria adotada
no composto 19 é o mais tensionado dentre os ligantes estudados, 109,1
kcal·mol≠1 menos favorável que os respectivos produtos (orto-xileno
+ para-xileno + 2·Imidazol≠2≠ilideno). O ciclofano com a geometria
do composto 22 também apresentou pontes bastante tensionadas, com
SE(IR) de -107,01 kcal·mol≠1, Figura 17. Os compostos que apresenta-
ram elevadas tensões nas pontes etilênicas (ligantes com a geometria
dos complexos 17s, 22, 24 e 25) apresentaram as geometrias mais
distorcidas quando complexados com {RuCl}+ (Figura 13), ambos clas-
sificados no grupo de ponto C1, conforme a Tabela 5. Por outro lado, os
ciclofanos com as geometrias dos compostos 17, 18, 20, 23 e 23s, que
apresentaram os menores valores de SE(IR), possuem a menor tensão
entre as pontes e uma estrutura mais simétrica, (simetria Cs), com
referência a Figura 13. No entanto, o ciclofano possuindo a geometria
do complexo 19, apesar de apresentar simetria Cs, possui uma elevada
tensão nas pontes etilênicas, principalmente devido a ponte da unidade
aromática inferior, ligada na posição para.
No geral, com exceção dos complexos 23 e 23s, todos os demais
possuindo pontes das unidades aromáticas nas posições para apresenta-
ram elevados valores de tensão (complexos 19, 22, 24 e 25). Similar ao
comportamento da energia eletrônica, a tendência orto < meta < para
também foi observada para a tensão exercida nas pontes dos ciclofanos.
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Tabela 6 – Reações isodésmicas para o ciclofano com a geometria adotada
nos complexos 17-25. Os valores das energias de deformação, SE(IR),
em kcal·mol≠1, representam a tensão nas pontes etilênicas. Valores de
 SE(IR), em kcal·mol≠1, representam o valor das energias relativos ao
composto com maior tensão, complexo 19.
Reações isodésmicas SE(IR)  SE(IR)
17 + 4·H2 æ 2·orto-xileno + 2·Imidazol≠2≠ilideno -86,68 22,41
17s + 4·H2 æ 2·orto-xileno + 2·Imidazol≠2≠ilideno -93,13 15,96
18 + 4·H2 æ orto-xileno + meta-xileno + 2·Imidazol≠2≠ilideno -90,69 18,41
19 + 4·H2 æ orto-xileno + para-xileno + 2·Imidazol≠2≠ilideno -109,10 0
20 + 4·H2 æ meta-xileno + orto-xileno + 2·Imidazol≠2≠ilideno -86,53 22,56
21 + 4·H2 æ 2·meta-xileno + 2·Imidazol≠2≠ilideno -93,81 15,28
22 + 4·H2 æ meta-xileno + para-xileno + 2·Imidazol≠2≠ilideno -107,01 2,08
23 + 4·H2 æ para-xileno + orto-xileno + 2·Imidazol≠2≠ilideno -84,38 24,72
23s + 4·H2 æ para-xileno + orto-xileno + 2·Imidazol≠2≠ilideno -86,11 22,99
24 + 4·H2 æ para-xileno + meta-xileno + 2·Imidazol≠2≠ilideno -93,90 15,20
25 + 4·H2 æ 2·para-xileno + 2·Imidazol≠2≠ilideno -101,43 7,67
17 + 4·H2 æ 2·orto-xileno + dímero de Imidazol -89,24 22,41
17s + 4·H2 æ 2·orto-xileno + dímero de Imidazol -95,69 15,96
18 + 4·H2 æ orto-xileno + meta-xileno + dímero de Imidazol -93,24 18,41
19 + 4·H2 æ orto-xileno + para-xileno + dímero de Imidazol -111,65 0
20 + 4·H2 æ meta-xileno + orto-xileno + dímero de Imidazol -89,09 22,56
21 + 4·H2 æ 2·meta-xileno + dímero de Imidazol -96,37 15,28
22 + 4·H2 æ meta-xileno + para-xileno + dímero de Imidazol -109,56 2,08
23 + 4·H2 æ para-xileno + orto-xileno + dímero de Imidazol -86,93 24,72
23s + 4·H2 æ para-xileno + orto-xileno + dímero d e Imidazol -88,66 22,99
24 + 4·H2 æ para-xileno + meta-xileno + dímero de Imidazol -96,45 15,20
25 + 4·H2 æ 2·para-xileno + dímero de Imidazol -103,98 7,67
Desta forma, nota-se que ambas propriedades dependem majoritaria-
mente da posição de ligação dos grupos aromáticos inferiores, onde com-
postos mais estáveis e menos tensionados são os compostos em que este
anel está ligado em posições orto. Como já era esperado, valores obtidos
para as reações isodésmicas considerando o dímero de imidazol-2-ilideno
causaram uma estabilização extra para os produtos, e, consequente-
mente uma energia de tensão mais elevada para os ciclofanos, devido à
adicional estabilização fornecida por 2·(imidazol-2-ilideno)ædímero de
imidazol.
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Figura 17 – Reações isodésmicas para os complexos 17-25. (a) Valores
das energias das tensões nas pontes etilênicas, SE (IR) (kcal·mol≠1); (b)
Valores relativos ao composto menos tensionado, 19 (kcal·mol≠1).
2 Análise da Interação Metal-Ligante
Os resultados da análise de decomposição da energia, EDA-
NOCV, são apresentados na Tabela 7, na qual as espécies {ciclofanos}
e {RuCl}+ foram estudadas como fragmentos interagentes. A energia
de interação total,  Eint, entre o ciclofano e o centro {RuCl}+ relativa
ao complexo 17 está apresentada na Figura 18. Os valores de  Eint
mostraram-se bastante estabilizantes, com valores extremos de -327,9
e -362,6 kcal·mol≠1 para os complexos 24 e 20, respectivamente. Em
relação ao complexo 17, Figura 18, o complexo 20 mostrou-se o mais
estabilizado energeticamente em -14,3 kcal·mol≠1, enquanto que o com-
plexo 24 está 20,4 kcal·mol≠1 menos estabilizante. É possível notar,
analisando as Figuras 15 e 18 que não há uma relação clara entre a
energia eletrônica total dos complexos 17 a 25 e suas respectivas ener-
gias de interação,  Eint. No entanto, certas tendências são verificadas:
os compostos com os maiores valores de energia eletrônica relativas ao
complexo 17, por exemplo os complexos 19 (35,4 kcal·mol≠1), 21 (24,7
kcal·mol≠1) e 24 (26,4 kcal·mol≠1), também foram os compostos que
apresentaram valores de  Eint menos estabilizantes, 14,1, 18,5 e 20,4
kcal·mol≠1, respectivamente.
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Tabela 7 – Valores de EDA-NOCV (kcal·mol≠1) para a interação entre
os fragmentos {RuCl}+ ¡{ciclofano} para os complexos 17-25.
17 17s 18 19 20 21
 Eint -348,3 -351,7 -344,2 -334,2 -362,6 -329,9
 Edisp -11,6 -16,6 -16,3 -15,5 -12,2 -13,2
 EPauli 734,3 497,4 463,9 631,6 612,5 581,9
 Eele -442,3 -368,8 -358,9 -381,3 -407,0 -362,6
41,3% 44,3% 45,3% 40,1% 42,3% 40,4%
 Eorb -628,7 -463,8 -432,9 -569,0 -555,9 -536,0
58,7% 55,7% 54,7% 59,9% 57,7% 59,7%
 Eorb1 -233,2 -218,5 -196,6 -212,8 -241,1 -188,2
 Eorb2 -211,4 -101,6 -92,2 -190,1 -118,8 -164,3
 Eorb3 -50,9 -35,3 -37,5 -39,7 -58,9 -48,7
 Eorb4 -20,1 -26,7 -27,0 -19,5 -34,5 -32,5
 Eorb5 -18,4 -18,8 -13,2 -13,7 -14,6 -15,1
 Eorb6 -13,7 -10,7 -12,3 -11,7 -10,3 -12,0
 Eorb7 -10,4 -8,7 -11,4 -11,3 -10,1 -10,3
 Eorb8 -10,0 -6,6 -7,1 -9,9 -8,8 -9,4
 Eorb9 -8,9 -3,7 -4,1 -8,1 -8,5 -8,8
 Eorb10 -7,2 -3,1 -3,7 -7,9 -8,0 -6,7
 Eorb11 -6,6 -2,8 -2,8 -7,5 -7,9 -5,7
 Eorbres -37,9 -27,1 -24,8 -36,8 -34,3 -34,2
qa1 0,477 0,725 0,639 0,482 0,596 0,483
q2 0,523 0,275 0,361 0,518 0,405 0,517
22 23 23s 24 25
 Eint -342,2 -336,2 -332,9 -327,9 -337,2
 Edisp -14,8 -12,8 -14,5 -13,9 -15,8
 EPauli 547,2 650,9 707,1 705,6 527,4
 Eele -347,9 -412,8 -423,3 -410,8 -342,1
39,8% 42,4% 41,3% 40,3% 40,3%
 Eorb -526,7 -561,4 -602,2 -608,7 -506,7
60,2% 57,6% 58,7% 59,7% 59,7%
 Eorb1 -195,2 -217,7 -229,5 -218,9 -208,7
 Eorb2 -147,1 -161,2 -193,6 -209,4 -114,1
 Eorb3 -59,2 -50,8 -46,0 -51,3 -50,5
 Eorb4 -30,1 -18,6 -24,7 -22,4 -35,9
 Eorb5 -13,3 -15,4 -11,6 -11,5 -13,7
 Eorb6 -10,7 -12,6 -11,0 -11,4 -9,7
 Eorb7 -9,1 -11,8 -10,6 -11,3 -9,1
 Eorb8 -8,3 -10,8 -10,5 -11,0 -8,9
 Eorb9 -6,7 -8,9 -9,5 -9,5 -8,4
 Eorb10 -5,7 -8,5 -9,2 -8,4 -6,8
 Eorb11 -5,1 -6,5 -8,2 -6,6 -6,1
 Eorbres -36,2 -38,6 -37,9 -37,0 -34,8
qa1 0,557 0,516 0,510 0,489 0,599
q2 0,443 0,484 0,490 0,512 0,402
a Cargas dos fragmentos {RuCl}+, q1 e {ciclofano}, q2, obtidas através da análise de
carga de Hirshfeld.135,136
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Figura 18 – Valores de EDA-NOCV (a) relativos ao complexo 17;
(b) valores absolutos e (c) energias de interação,  Eint, relativas ao
complexo 17 otidas através da análise de EDA-NOCV.
Os valores de EDA-NOCV relativos ao complexo 17 e as mag-
nitudes de cada termo energético são apresentados na Figura 18. O
termo orbital,  Eorb, é o que mais contribui para a estabilização da
interação {ciclofano}¡{RuCl}+ em todos os compostos, com os extre-
mos variando entre 54,7% e 58,7% (-432,9 e -628,7 kcal·mol≠1) para os
complexos 17 e 18. Essa diferença de 196 kcal·mol≠1 ocorre devido as
diferentes distâncias entre o centro metálico e os átomos de carbono da
unidade aromática do ciclofano, que é muito menor para o complexo 17
que para o complexo 18, fazendo com que a sobreposição orbital seja
muito mais efetiva para o complexo 17. Por outro lado, o termo  Eele,
com extremos variando entre 41,3% (-342,1 kcal·mol≠1) a 45,3% (-442,3
kcal·mol≠1) de estabilização total da interação para os complexos 25
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e 17, demonstra que a interação eletrostática entre os diferentes frag-
mentos também é relevante para a estabilização energética. É possível
observar na Figura 18 que o termo de repulsão  EPauli segue exata-
mente a mesma tendência do termo orbital,  Eorb. Os maiores valores
de  EPauli foram observados para os complexos 17 (734,3 kcal·mol≠1),
23s (707,1 kcal·mol≠1) e 24 (705,6 kcal·mol≠1), enquanto que os meno-
res valores foram para os complexos 17s (497,4 kcal·mol≠1) e 18 (463,9
kcal·mol≠1). Ambos os complexos 17s e 18 apresentam uma coorde-
nação ÷2 com a porção aromática, fazendo com que o anel aromático
fique mais distante do centro metálico, o que consequentemente causa
uma menor repulsão de Pauli e uma menor interação orbital entre os
fragmentos.
Para a síntese de 17, Baker9 realizou tanto a redução do res-
pectivo sal de imidazólio, quanto a reação do complexo de prata ligado
a dois ciclofanos com pontes de NHCs com RuCl2(PPh3)3. Porém, em
todos os casos os ciclofanos possuiam pontes etilênicas nas posições
orto-orto (detalhes da síntese são encontrados no trabalho original de
Baker).9 Devido ao fato do complexo 20 ter apresentado uma energia
eletrônica aproximadamente igual ao rutenofano reportado por Baker,9
e a energia de interação entre os fragmentos ser a mais estabilizante
dentre os complexos estudados, sugere-se que este composto também
possua uma elevada estabilidade termodinâmica. Assim, acredita-se que
a síntese do rutenofano com as pontes etilênicas nas posições meta-orto
resulte em um complexo tão estável quanto o complexo orto-orto, 17.9
Os principais canais de deformação, que mostram a reorga-
nização da densidade eletrônica com a formação da ligação entre os
fragmentos {ciclofano} e {RuCl}+, (regiões com coloração vermelha e
azul denotam a redução e aumento da densidade eletrônica, respectiva-
mente) para o composto 17 são apresentados na Figura 19. É possível
observar que os canais  ﬂ1 e  ﬂ2, que contribuem com  Eorb1 =-233,2
e  Eorb2 =-211,4 kcal·mol≠1 representam uma doação ‡ dos átomos de
carbeno do ciclofano para o centro metálico. A quantidade de carga
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transferida entre os fragmentos nas interações orbitais 1 e 2,  q1 e
 q2, é 1,894 e 1,991e, respectivamente. A terceira contribuição mais
significativa para a estabilização do termo  Eorb para o composto 17
é uma retrodoação d metal-ligante, com  Eorb3 =-50,9 kcal·mol≠1, e
uma transferência de carga  q3 de 0,797e. Como pode ser observado na
Figura 19, as contribuições  Eorb4 a  Eorb6 também são referentes às
retrodoações metal-ligante. As contribuições  Eorb7 a  Eorb11 possuem a
mesma característica dos canais de deformação de densidade  Eorb4 a
 Eorb6 , porém com uma menor contribuição energética para a estabi-
lização da interação entre os fragmentos. Os canais de deformação de
densidade  ﬂ1,  ﬂ2 e  ﬂ3, suas respectivas energias  Eorb1 ,  Eorb2 e
 Eorb3 , e estimativa da transferência de carga,  qi para os complexos
17-25 são apresentados na Figura S3. Para todos os complexos, 17-25,
o mesmo comportamento para os canais são observados.  ﬂ1 e  ﬂ2
representam em todos os casos doações ‡ dos átomos de carbeno do
ligante para o átomo de rutênio e  ﬂ3 indica uma retrodoação d do
metal para a unidade aromática do ciclofano.
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 ﬂ1, Eorb1 = ≠233, 2,
 q1 = 1, 894
 ﬂ2, Eorb2 = ≠211, 4,
 q2 = 1, 991
 ﬂ3, Eorb3 = ≠50, 9,
 q3 = 0, 797
 ﬂ4, Eorb4 = ≠20, 1,
 q1 = 0, 397
 ﬂ5, Eorb5 = ≠18, 4,
 q2 = 0, 322
 ﬂ6, Eorb6 = ≠13, 7,
 q3 = 0, 262
Figura 19 – Canais de deformação de densidade,  ﬂi, descrevendo a
interação entre os fragmentos {ciclofano}-{RuCl}+ para o complexo 17,
com suas energias orbitais correspondentes,  Eorbi , em kcal·mol≠1, e a
estimativa da transferência de carga,  qi em a.u. Os valores de corte
foram 0,003.
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10 Conclusões
Foi possível observar que o composto de Baker,9 em que os
anéis aromáticos estão ligados às pontes de NHC nas posições orto-orto,
é o composto energeticamente mais estável entre os isômeros estudados.
As tensões nas pontes etilênicas dos ciclofanos, estudadas através das
reações isodésmicas, demostraram que os ciclofanos são altamente tensi-
onados para adotar a geometria do complexo. Essa tensão faz com que a
energia relativa destes complexos com relação aos fragmentos separados
seja desestabilizante, e variou, para os ciclofanos com as geometrias dos
complexos 17-25, entre -86,93 e -111,65 kcal·mol≠1. Complexos con-
tendo ciclofanos com tensões maiores apresentaram a tendência de uma
geometria distorcida e assimétrica, C1, enquanto que os complexos com
ciclofanos que possuiam uma menor tensão entre as pontes metilênicas
apresentaram uma geometria mais simétrica, Cs.
As energias de interação entre os fragmentos {ciclofano}-{RuCl}+
mostraram-se altamente estabilizantes, sendo que a maior contribuição
para a estabilização em todos os complexos ocorre devido à grande
estabilização orbital. A estabilização eletrostática entre os fragmentos
também é significante, porém possui uma contribuição menor. Os dife-
rentes isômeros influenciam bastante na natureza da interação, onde a
diferença energética entre a maior e menor estabilização orbital e eletros-
tática variou aproximadamente 100 e 196 kcal·mol≠1, respectivamente.
A repulsão de Pauli verificou-se estar diretamente relacionada com o
termo orbital, apresentando elevados valores em complexos que pos-
suem pequenas distâncias de ligação metal-areno, e baixos valores para
os complexos que possuem coordenação ÷2 com a unidade aromática.
As duas maiores contribuições para a estabilização orbital correspon-
dem a doações ‡ do átomo de carbeno para o rutênio, seguidas por
contribuições menos energéticas de retrodoações metal-ligante.
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ANEXO A. Dados adicionais de suporte: Nitrosilo complexos de Rutênio contendo
Carbenos (N,P)-heterocíclicos funcionalizados com Piridina
HOMO 1a HOMO 2a HOMO 3a HOMO 4a
LUMO 1a
gap 2,39 eV
LUMO 2a
gap 2,33 eV
LUMO 3a
gap 2,59 eV
LUMO 4a
gap 2,44 eV
Figura S1 – Orbitais de fronteiras dos complexos 1a-16c.
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HOMO 5a HOMO 6a HOMO 7a HOMO 8a
LUMO 5a
gap 2,39 eV
LUMO 6a
gap 2,21 eV
LUMO 7a
gap 1,13 eV
LUMO 8a
gap 2,67 eV
Figura S1 – Orbitais de fronteiras dos complexos 1a-16c.
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ANEXO A. Dados adicionais de suporte: Nitrosilo complexos de Rutênio contendo
Carbenos (N,P)-heterocíclicos funcionalizados com Piridina
HOMO 9a HOMO 10a HOMO 11a HOMO 12a
LUMO 9a
gap 2,45 eV
LUMO 10a
gap 1,21 eV
LUMO 11a
gap 1,50 eV
LUMO 12a
gap 2,30 eV
Figura S1 – Orbitais de fronteiras dos complexos 1a-16c.
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HOMO 13a HOMO 14a HOMO 15a HOMO 16a
LUMO 13a
gap 2,58 eV
LUMO 14a
gap 2,54 eV
LUMO 15a
gap 2,24 eV
LUMO 16a
gap 1,56 eV
Figura S1 – Orbitais de fronteiras dos complexos 1a-16c.
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Carbenos (N,P)-heterocíclicos funcionalizados com Piridina
Tabela S1 – Parâmetros geométricos das estruturas otimizadas dos
complexos 1a-16c empregando-se BP86-D3/Def2-TZVP como nível de
teoria.
distâncias (Å) ângulos de ligação (¶)
Comp. N1-O1 Ru-N1 Ru-N2 Ru-C1 O1-N1-Ru N1-Ru-N2 N1-Ru-C1
1a 1,159 1,733 2,151 2,035 173,9 178,6 104,0
1b 1,163 1,746 2,121 2,080 176,2 94,8 93,9
1c 1,160 1,756 2,086 2,140 177,1 93,9 171,4
2a 1,162 1,732 2,164 1,986 177,1 172,0 95,8
2b 1,161 1,748 2,132 1,988 178,7 95,5 97,2
2c 1,162 1,777 2,101 2,033 171,5 96,4 172,2
3a 1,161 1,732 2,175 1,983 177,4 172,5 96,2
3b 1,160 1,750 2,147 1,990 178,2 95,3 97,2
3c 1,162 1,775 2,115 2,035 172,3 96,2 172,4
4a 1,160 1,733 2,170 1,984 178,4 173,1 96,6
4b 1,160 1,750 2,140 1,993 178,5 95,6 97,1
4c 1,162 1,776 2,105 2,037 171,9 96,3 172,4
5a 1,155 1,738 2,163 1,960 177,7 172,0 95,7
5b 1,160 1,750 2,145 1,996 177,9 95,9 96,9
5c 1,163 1,773 2,110 2,048 170,8 94,2 170,2
6a 1,158 1,737 2,150 1,973 178,3 172,8 96,2
6b 1,160 1,751 2,123 1,986 178,4 96,4 97,0
6c 1,163 1,777 2,090 2,038 170,5 95,6 171,8
7a 1,155 1,740 2,180 1,972 174,2 174,1 95,8
7b 1,158 1,760 2,181 1,974 171,4 88,1 95,8
7c 1,160 1,796 2,144 2,013 164,3 92,3 166,5
8a 1,155 1,738 2,176 1,958 177,9 172,4 96,2
8b 1,159 1,751 2,160 1,998 177,5 95,4 97,1
8c 1,162 1,770 2,124 2,051 171,6 94,1 170,2
9a 1,157 1,737 2,158 1,972 178,0 173,0 96,2
9b 1,159 1,752 2,135 1,986 177,9 96,0 97,0
9c 1,162 1,775 2,102 2,040 171,4 95,7 172,2
10a 1,154 1,741 2,181 1,970 173,9 173,9 96,3
10b 1,156 1,763 2,189 1,966 171,6 88,1 96,8
10c 1,161 1,800 2,153 2,001 163,2 92,0 164,6
11a 1,157 1,739 2,151 1,955 178,4 173,1 95,8
11b 1,159 1,752 2,127 1,978 176,4 97,3 98,1
11c 1,164 1,784 2,100 2,020 166,9 94,7 169,3
12a 1,159 1,737 2,153 1,963 177,6 172,8 96,0
12b 1,160 1,750 2,129 1,983 176,6 95,5 97,3
12c 1,162 1,778 2,103 2,034 172,2 96,1 172,5
13a 1,159 1,735 2,165 1,975 177,8 172,9 95,2
13b 1,160 1,751 2,142 1,989 176,5 94,8 96,8
13c 1,161 1,775 2,110 2,039 172,4 96,2 172,7
14a 1,153 1,740 2,166 1,953 177,9 172,4 95,7
14b 1,160 1,751 2,155 1,997 175,4 94,2 96,9
14c 1,162 1,771 2,117 2,054 171,5 94,0 170,7
15a 1,156 1,739 2,152 1,970 178,4 173,3 96,2
15b 1,159 1,753 2,131 1,988 177,1 95,9 96,6
15c 1,162 1,776 2,095 2,045 171,1 95,6 172,3
16a 1,157 1,739 2,149 1,961 178,4 173,1 96,0
16b 1,161 1,750 2,125 1,983 176,1 95,7 97,3
16c 1,163 1,784 2,091 2,028 168,6 94,9 171,6
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Tabela S2 – Índice de ligação de Widberg e cargas naturais dos complexos
1a-16c com BP86-D3/Def2-TZVP como nível de teoria.
Índice de ligação de Widberg Cargas naturais
Comp N1-O1 N1-Ru Ru-C1 Ru-N2 N1 O1 N1O1 Ru N2 C1
1a 1,882 1,399 0,614 0,353 0,335 -0,142 0,193 0,407 -0,379 0,373
1b 1,866 1,318 0,544 0,363 0,297 -0,159 0,138 0,375 -0,359 0,351
1c 1,899 1,323 0,496 0,404 0,318 -0,142 0,176 0,413 -0,342 0,328
2a 1,867 1,403 0,665 0,346 0,330 -0,153 0,177 0,426 -0,378 0,347
2b 1,878 1,302 0,605 0,357 0,300 -0,148 0,152 0,392 -0,360 0,350
2c 1,885 1,264 0,554 0,405 0,280 -0,151 0,129 0,397 -0,338 0,342
3a 1,875 1,396 0,669 0,345 0,334 -0,147 0,187 0,422 -0,377 0,335
3b 1,884 1,297 0,594 0,350 0,302 -0,143 0,159 0,386 -0,361 0,343
3c 1,888 1,267 0,546 0,395 0,284 -0,147 0,137 0,390 -0,338 0,339
4a 1,882 1,393 0,665 0,342 0,337 -0,140 0,196 0,417 -0,375 0,335
4b 1,885 1,296 0,592 0,347 0,302 -0,142 0,160 0,382 -0,360 0,337
4c 1,888 1,264 0,543 0,399 0,284 -0,147 0,137 0,389 -0,338 0,333
5a 1,910 1,367 0,729 0,349 0,350 -0,120 0,230 0,413 -0,376 0,479
5b 1,887 1,291 0,616 0,337 0,303 -0,141 0,162 0,370 -0,364 0,481
5c 1,879 1,264 0,554 0,389 0,285 -0,153 0,132 0,380 -0,343 0,480
6a 1,896 1,370 0,704 0,352 0,345 -0,129 0,215 0,428 -0,374 -0,025
6b 1,888 1,286 0,613 0,354 0,307 -0,141 0,167 0,390 -0,399 -0,036
6c 1,884 1,263 0,552 0,406 0,282 -0,152 0,130 0,396 -0,399 -0,044
7a 1,914 1,345 0,762 0,346 0,362 -0,119 0,243 0,432 -0,393 -0,751
7b 1,907 1,238 0,774 0,333 0,311 -0,126 0,185 0,401 -0,382 -0,663
7c 1,907 1,213 0,649 0,369 0,285 -0,140 0,145 0,384 -0,363 -0,788
8a 1,915 1,362 0,731 0,347 0,352 -0,116 0,237 0,410 -0,375 0,457
8b 1,892 1,286 0,606 0,330 0,304 -0,136 0,168 0,365 -0,364 0,462
8c 1,884 1,268 0,546 0,380 0,289 -0,147 0,142 0,375 -0,344 0,464
9a 1,900 1,366 0,703 0,352 0,347 -0,126 0,221 0,426 -0,374 -0,034
9b 1,893 1,280 0,604 0,350 0,308 -0,136 0,172 0,387 -0,361 -0,034
9c 1,888 1,267 0,542 0,398 0,285 -0,147 0,138 0,391 -0,337 -0,043
10a 1,922 1,338 0,765 0,348 0,365 -0,113 0,252 0,428 -0,392 -0,777
10b 1,919 1,226 0,804 0,328 0,311 -0,115 0,196 0,399 -0,383 -0,683
10c 1,907 1,200 0,670 0,360 0,278 -0,137 0,141 0,381 -0,366 -0,792
11a 1,902 1,352 0,776 0,358 0,348 -0,125 0,223 0,434 -0,376 -0,059
11b 1,894 1,280 0,625 0,359 0,310 -0,134 0,177 0,396 -0,362 -0,054
11c 1,881 1,243 0,573 0,404 0,263 -0,153 0,109 0,391 -0,338 -0,047
12a 1,889 1,371 0,732 0,357 0,336 -0,135 0,200 0,424 -0,384 0,413
12b 1,886 1,291 0,609 0,360 0,302 -0,140 0,162 0,391 -0,369 0,428
12c 1,889 1,256 0,553 0,399 0,277 -0,146 0,131 0,387 -0,346 0,430
13a 1,890 1,379 0,697 0,349 0,338 -0,134 0,204 0,418 -0,380 0,377
13b 1,885 1,291 0,596 0,347 0,301 -0,141 0,161 0,384 -0,366 0,391
13c 1,891 1,262 0,542 0,393 0,284 -0,144 0,140 0,386 -0,343 0,388
14a 1,927 1,349 0,754 0,349 0,355 -0,105 0,250 0,407 -0,377 0,489
14b 1,886 1,287 0,608 0,327 0,300 -0,139 0,160 0,370 -0,369 0,500
14c 1,885 1,262 0,545 0,381 0,287 -0,146 0,141 0,373 -0,347 0,501
15a 1,910 1,356 0,716 0,353 0,350 -0,118 0,232 0,422 -0,375 -0,005
15b 1,892 1,277 0,599 0,346 0,307 -0,135 0,171 0,384 -0,363 -0,008
15c 1,889 1,262 0,539 0,400 0,284 -0,145 0,139 0,389 -0,339 -0,014
16a 1,904 1,352 0,759 0,357 0,347 -0,122 0,225 0,428 -0,373 -0,054
16b 1,881 1,288 0,608 0,352 0,302 -0,142 0,160 0,394 -0,361 -0,053
16c 1,883 1,244 0,564 0,408 0,267 -0,152 0,115 0,390 -0,336 -0,046
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 ﬂ1, Eorb1 = ≠127, 4,
 q1 = 1.121
 ﬂ2, Eorb2 = ≠109, 6,
 q2 = 0, 974
 ﬂ3, Eorb3 = ≠38, 6,
 q3 = 0, 619
(a)
 ﬂ1, Eorb1 = ≠128, 0,
 q1 = 1, 112
 ﬂ2, Eorb2 = ≠117, 7,
 q2 = 1, 021
 ﬂ3, Eorb3 = ≠37, 5,
 q3 = 0, 602
(b)
 ﬂ1, Eorb1 = ≠125, 6,
 q1 = 1, 098
 ﬂ2, Eorb2 = ≠115, 5,
 q2 = 1, 013
 ﬂ3, Eorb3 = ≠38, 1,
 q3 = 0, 605
(c)
 ﬂ1, Eorb1 = ≠126, 5,
 q1 = 1, 114
 ﬂ2, Eorb2 = ≠113, 6,
 q2 = 1, 006
 ﬂ3, Eorb3 = ≠38, 1,
 q3 = 0, 604
(d)
Figura S2 – Principais contornos de deformação da densidade,  ﬂi,
descrevendo a interação entre Ru-NO+ para os complexos (a) 1a, (b)
2a, (c) 3a, (d) 4a, (e) 5a, (f) 6a, (g) 7a, (h) 8a, (i) 9a, (j) 10a, (k)
11a, (l) 12a, (m) 13a, (n) 14a, (o) 15a e (p) 16a.
151
 ﬂ1, Eorb1 = ≠121, 4,
 q1 = 1, 094
 ﬂ2, Eorb2 = ≠108, 0,
 q2 = 0, 984
 ﬂ3, Eorb3 = ≠37, 7,
 q3 = 0, 597
(e)
 ﬂ1, Eorb1 = ≠121, 8,
 q1 = 1, 092
 ﬂ2, Eorb2 = ≠111, 2,
 q2 = 1, 002
 ﬂ3, Eorb3 = ≠37, 4,
 q3 = 0, 600
(f)
 ﬂ1, Eorb1 = ≠116, 2,
 q1 = 1, 066
 ﬂ2, Eorb2 = ≠108, 7,
 q2 = 1, 014
 ﬂ3, Eorb3 = ≠37, 4,
 q3 = 0, 614
(g)
 ﬂ1, Eorb1 = ≠119, 9,
 q1 = 1, 083
 ﬂ2, Eorb2 = ≠106, 7,
 q2 = 0, 980
 ﬂ3, Eorb3 = ≠38, 3,
 q3 = 0, 600
(h)
Figura S2 – Principais contornos de deformação da densidade,  ﬂi,
descrevendo a interação entre Ru-NO+ para os complexos (a) 1a, (b)
2a, (c) 3a, (d) 4a, (e) 5a, (f) 6a, (g) 7a, (h) 8a, (i) 9a, (j) 10a, (k)
11a, (l) 12a, (m) 13a, (n) 14a, (o) 15a e (p) 16a.
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 ﬂ1, Eorb1 = ≠120, 4,
 q1 = 1, 082
 ﬂ2, Eorb2 = ≠110, 2,
 q2 = 0, 998
 ﬂ3, Eorb3 = ≠37, 8,
 q3 = 0, 602
(i)
 ﬂ1, Eorb1 = ≠114, 5,
 q1 = 1, 059
 ﬂ2, Eorb2 = ≠107, 8,
 q2 = 1, 011
 ﬂ3, Eorb3 = ≠37, 4,
 q3 = 0, 613
(j)
 ﬂ1, Eorb1 = ≠116, 3,
 q1 = 1, 059
 ﬂ2, Eorb2 = ≠110, 0,
 q2 = 1, 002
 ﬂ3, Eorb3 = ≠37, 4,
 q3 = 0, 601
(k)
 ﬂ1, Eorb1 = ≠122, 2,
 q1 = 1, 085
 ﬂ2, Eorb2 = ≠112, 3,
 q2 = 1, 002
 ﬂ3, Eorb3 = ≠37, 3,
 q3 = 0, 599
(l)
Figura S2 – Principais contornos de deformação da densidade,  ﬂi,
descrevendo a interação entre Ru-NO+ para os complexos (a) 1a, (b)
2a, (c) 3a, (d) 4a, (e) 5a, (f) 6a, (g) 7a, (h) 8a, (i) 9a, (j) 10a, (k)
11a, (l) 12a, (m) 13a, (n) 14a, (o) 15a e (p) 16a.
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 ﬂ1, Eorb1 = ≠123, 4,
 q1 = 1, 094
 ﬂ2, Eorb2 = ≠112, 1,
 q2 = 1, 001
 ﬂ3, Eorb3 = ≠37, 9,
 q3 = 0, 603
(m)
 ﬂ1, Eorb1 = ≠118, 2,
 q1 = 1, 080
 ﬂ2, Eorb2 = ≠104, 5,
 q2 = 0, 973
 ﬂ3, Eorb3 = ≠38, 1,
 q3 = 0, 598
(n)
 ﬂ1, Eorb1 = ≠119, 2,
 q1 = 1, 081
 ﬂ2, Eorb2 = ≠108, 5,
 q2 = 0, 993
 ﬂ3, Eorb3 = ≠37, 6,
 q3 = 0, 602
(o)
 ﬂ1, Eorb1 = ≠117, 1,
 q1 = 1, 066
 ﬂ2, Eorb2 = ≠110, 2,
 q2 = 1, 003
 ﬂ3, Eorb3 = ≠37, 2,
 q3 = 0, 604
(p)
Figura S2 – Principais contornos de deformação da densidade,  ﬂi,
descrevendo a interação entre Ru-NO+ para os complexos (a) 1a, (b)
2a, (c) 3a, (d) 4a, (e) 5a, (f) 6a, (g) 7a, (h) 8a, (i) 9a, (j) 10a, (k)
11a, (l) 12a, (m) 13a, (n) 14a, (o) 15a e (p) 16a.
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Carbenos N-heterocíclicos
Tabela S3 – Cargas naturais para os complexos 1-9 calculados com
BP86-D3/Def2-TZVP como nível de teoria.
Cargas Naturais
Complexo Ru Cl C1 C2 C3 C4 C5 C6 C7 C8
1 0,179 -0,413 0,384 0,384 -0,206 -0,206 -0,190 -0,190 -0,061 -0,061
1s 0,362 -0,350 0,383 0,372 -0,211 -0,178 -0,173 -0,208 -0,111 -0,110
2 0,353 -0,397 0,345 0,345 -0,189 -0,189 -0,194 -0,194 -0,100 -0,100
3 0,196 -0,424 0,353 0,353 -0,189 -0,188 -0,184 -0,184 -0,059 -0,059
4 0,165 -0,382 0,348 0,348 -0,133 -0,257 -0,257 -0,021 -0,021 -0,218
5 0,203 -0,397 0,321 0,326 -0,147 -0,215 -0,220 -0,031 -0,037 -0,210
6 0,218 -0,406 0,324 0,335 -0,192 -0,163 -0,049 -0,192 -0,197 -0,060
7 0,161 -0,374 0,339 0,339 -0,178 -0,179 -0,069 -0,069 -0,193 -0,194
7s 0,157 -0,370 0,334 0,335 -0,174 -0,173 -0,071 -0,072 -0,195 -0,194
8 0,192 -0,372 0,310 0,337 -0,232 -0,123 -0,031 -0,119 -0,231 -0,137
9 0,230 -0,371 0,319 0,310 -0,124 -0,229 -0,114 -0,028 -0,136 -0,235
Tabela S4 – Índice de ligação de Wiberg para os complexos 1-9 calculados
com BP86-D3/Def2-TZVP como nível de teoria.
Índice de ligação de Wiberg
Complexo Ru-Cl Ru-C1 Ru-C2 Ru-C3 Ru-C4 Ru-C5 Ru-C6 Ru-C7 Ru-C8
1 0,551 0,736 0,736 0,217 0,217 0,198 0,198 0,401 0,401
1s 0,712 0,924 0,933 0,057 0,065 0,039 0,048 0,330 0,354
2 0,664 0,913 0,913 0,066 0,066 0,053 0,053 0,327 0,327
3 0,571 0,671 0,671 0,256 0,256 0,247 0,247 0,386 0,387
4 0,575 0,678 0,678 0,262 0,262 0,262 0,346 0,346 0,299
5 0,576 0,630 0,607 0,289 0,305 0,285 0,327 0,371 0,322
6 0,572 0,589 0,645 0,286 0,282 0,307 0,375 0,313 0,347
7 0,580 0,649 0,649 0,307 0,306 0,306 0,306 0,305 0,305
7s 0,591 0,649 0,649 0,306 0,306 0,305 0,305 0,304 0,305
8 0,576 0,631 0,613 0,292 0,342 0,363 0,320 0,283 0,310
9 0,590 0,566 0,604 0,348 0,315 0,335 0,380 0,319 0,281
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 ﬂ1, Eorb1 = ≠233, 2,
 q1 = 1, 894
 ﬂ2, Eorb2 = ≠211, 4,
 q2 = 1, 991
 ﬂ3, Eorb3 = ≠50, 9,
 q3 = 0, 797
1
 ﬂ1, Eorb1 = ≠218, 5,
 q1 = 1, 981
 ﬂ2, Eorb2 = ≠101, 6,
 q2 = 1, 114
 ﬂ3, Eorb3 = ≠35, 6,
 q3 = 0, 634
1s
 ﬂ1, Eorb1 = ≠196, 6,
 q1 = 1, 994
 ﬂ2, Eorb2 = ≠92, 2,
 q2 = 1, 060
 ﬂ3, Eorb3 = ≠37, 5,
 q3 = 0, 648
2
 ﬂ1, Eorb1 = ≠212, 8,
 q1 = 1, 988
 ﬂ2, Eorb2 = ≠190, 1,
 q2 = 1, 829
 ﬂ3, Eorb3 = ≠39, 7,
 q3 = 0, 673
3
Figura S3 – Contornos de deformação da densidade,  ﬂi, descrevendo a
interação entre os fragmentos {ciclofano}-{RuCl}+, com as energias dos
orbitais correspondentes,  Eorbi , em kcal·mol≠1, e a estimativa para
transferência de carga,  qi, em a.u. Os valores de corte utilizados foram
0,003.
158
ANEXO B. Dados adicionais de suporte: Rutenofanos contendo pontes de
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 ﬂ1, Eorb1 = ≠241, 1,
 q1 = 1, 982
 ﬂ2, Eorb2 = ≠118, 8,
 q2 = 1, 214
 ﬂ3, Eorb3 = ≠58, 9,
 q3 = 0, 831
4
 ﬂ1, Eorb1 = ≠188, 2,
 q1 = 1, 982
 ﬂ2, Eorb2 = ≠164, 3,
 q2 = 1, 582
 ﬂ3, Eorb3 = ≠48, 7,
 q3 = 0, 786
5
 ﬂ1, Eorb1 = ≠195, 2,
 q1 = 1, 993
 ﬂ2, Eorb2 = ≠147, 1,
 q2 = 1, 442
 ﬂ3, Eorb3 = ≠59, 2,
 q3 = 0, 838
6
 ﬂ1, Eorb1 = ≠217, 7,
 q1 = 1, 999
 ﬂ2, Eorb2 = ≠161, 2,
 q2 = 1, 490
 ﬂ3, Eorb3 = ≠50, 8,
 q3 = 0, 772
7
Figura S3 – Contornos de deformação da densidade,  ﬂi, descrevendo a
interação entre os fragmentos {ciclofano}-{RuCl}+, com as energias dos
orbitais correspondentes,  Eorbi , em kcal·mol≠1, e a estimativa para
transferência de carga,  qi, em a.u. Os valores de corte utilizados foram
0,003.
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 ﬂ1, Eorb1 = ≠229, 5,
 q1 = 1, 869
 ﬂ2, Eorb2 = ≠193, 6,
 q2 = 1, 997
 ﬂ3, Eorb3 = ≠46, 0,
 q3 = 0, 753
7s
 ﬂ1, Eorb1 = ≠218, 9,
 q1 = 1, 999
 ﬂ2, Eorb2 = ≠209, 4,
 q2 = 1, 965
 ﬂ3, Eorb3 = ≠51, 3,
 q3 = 0, 781
8
 ﬂ1, Eorb1 = ≠208, 7,
 q1 = 1, 964
 ﬂ2, Eorb2 = ≠114, 1,
 q2 = 1, 221
 ﬂ3, Eorb3 = ≠50, 5,
 q3 = 0, 775
9
Figura S3 – Contornos de deformação da densidade,  ﬂi, descrevendo a
interação entre os fragmentos {ciclofano}-{RuCl}+, com as energias dos
orbitais correspondentes,  Eorbi , em kcal·mol≠1, e a estimativa para
transferência de carga,  qi, em a.u. Os valores de corte utilizados foram
0,003.
